Хімія by Яцков, М. В. & Войцешевський, Б. Д.
Міністерство освіти і науки України 
Національний університет водного господарства та 
природокористування 
 
Технічний коледж  
 
 
М.В. Яцков, Б.Д. Войцешевський 
 
 
ХІМІЯ 
для вищих навчальних закладів  
І-ІІ рівнів акредитації 
Рівень  стандарту 
академічний рівень 
 
Навчальний посібник 
 
Частина перша 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Рівне – 2015 
 
 
2
УДК 54(075.8) 
ББК 24я7 
        Я92  
 
Затверджено вченою радою Національного університету водного 
господарства та природокористування.  
(Протокол № 4 від 25.04.2014 р.) 
 
      Рецензенти: 
Романишина Л.М., кандидат хімічних наук, доктор педагогічних наук, 
професор Хмельницького національного університету; 
Стухляк П.Д., кандидат хімічних наук, доктор технічних наук, професор  
Тернопільського національного технічного університету ім. І. Пулюя; 
Буденкова Н.М., кандидат хімічних наук, доцент Національного університету 
водного господарства та природокористування (м. Рівне); 
Хмеляр І.М., кандидат педагогічних наук, викладач-методист Рівненського 
базового медичного коледжу; 
Манековська І.Є., кандидат хімічних наук, доцент, Відмінник освіти 
Національного університету водного господарства та природокористування  
(м. Рівне). 
 
          Яцков М.В., Войцешевський Б.Д. 
Я92 Хімія. Для вищих навчальних закладів І-ІІ рівнів акредитації. Ч. 1. 
Навч. посіб. – Рівне : НУВГП, 2015. – 247 с. 
ISBN 978-966-327-308-2 
У навчальному посібнику, крім розділів, передбачених діючою навчальною 
програмою для загальноосвітніх навчальних закладів з хімії, введено 
«Повторення курсу основної школи». При незначному розширенні сітки 
годин, відведених на узагальнення і систематизацію знань, це дає змогу 
студентам на початку вивчення курсу опрацювати принципово важливі теми з 
Загальної хімії. 
Це принципово новий підхід до висвітлення питань, пов’язаних з будовою 
атома, систематикою хімічних елементів, типами хімічних зв’язків,  хімічною 
кінетикою та енергетикою хімічних процесів. 
Навчальний посібник може бути використаний студентами ВНЗ І-ІІ рівнів 
акредитації та випускниками загальноосвітніх шкіл, які готуються до ЗНО з 
хімії.  
 
                                                    УДК 54(075.8) 
                           ББК 24я7 
 
ISBN 978-966-327-308-2                     © Яцков М.В., Войцешевський Б.Д., 2015 
© Національний університет водного 
    господарства та природокористування, 2015 
 
 
 
3
Зміст 
Передмова . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 9 
Розділ І. Повторення курсу хімії основної школи. . . . . . .  11 
1.1. Основні поняття хімії. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  11 
1.1.1 Основний зміст атомно-молекулярного вчення. . . . 11 
1.1.2 Хімічний елемент, атом, молекула, проста і 
складна речовина. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  12 
1.1.3 Відносна атомна та відносна молекулярна маси. . . . .  13 
1.1.4 Моль. Молярна маса. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 13 
1.1.5 Молярний об’єм. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  14 
1.1.6 Розв’язування розрахункових задач. . . . . . . . . . . . .  15 
1.2. Будова атома. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 18 
1.2.1 Історичний розвиток теорії будови атома. . . . . . . . . 18 
1.2.2 Склад атомних ядер. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 20 
1.2.3 Сучасна модель стану електрона в атомі. . . . . . . . .  21 
1.2.4 Електронні та графічні електронні формули. . . . . .  23 
1.3 Періодичний закон і періодична система хімічних 
елементів. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 26 
1.3.1 Відкриття Д.І. Менделєєвим періодичного закону.  26 
1.3.2 Періодична система елементів Д.І. Менделєєва. . . . 28 
1.3.3 Періодичний закон і періодична система хімічних  
елементів у світлі вчення про будову атома. . . . . . . . . . . . . .  29 
1.3.4 Значення періодичного закону і періодичної 
системи хімічних елементів. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 30 
1.4 Хімічний зв'язок. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 34 
1.4.1 Типи хімічного зв'язку. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  34 
1.4.2 Ступінь окиснення і валентність. . . . . . . . . . . . . . . .  35 
1.4.3 Ковалентний зв'язок. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  36 
1.4.4 Властивості ковалентного зв'язку. . . . . . . . . . . . . . .  38 
1.4.5 Йонний зв'язок. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 39 
1.4.6 Металічний зв'язок. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  41 
1.4.7 Водневий зв'язок. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  42 
1.5 Класифікація речовин. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 45 
1.5.1 Оксиди. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  45 
1.5.2 Основи. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  48 
1.5.3 Кислоти. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 49 
1.5.4 Солі. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 50 
1.6 Гідроліз солей. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  54 
 
 
4
1.6.1 Визначення реакцій гідролізу. . . . . . . . . . . . . . . . . . . 54 
1.6.2 Походження солей. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 54 
1.6.3 Випадки гідролізу солей . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 55 
1.6.4 Складання рівнянь реакцій гідролізу. . . . . . . . . . . . . 57 
1.7 Хімічні реакції. Окисно – відновні реакції. . . . . . . . . . . . .  59 
1.7.1 Класифікація хімічних реакцій. . . . . . . . . . . . . . . . .  59 
1.7.2 Швидкість хімічних реакцій. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 60 
1.7.3 Необоротні й оборотні реакції. . . . . . . . . . . . . . . . . . 62 
1.7.4 Окисно – відновні реакції. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 65 
1.7.5 Розв'язування типових задач. . . . . . . . . . . . . . . . . . .  67 
1.8 Розчини. Розчинення речовин. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  71 
1.8.1 Класифікація розчинів. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 71 
1.8.2 Розчинність речовин. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  72 
1.8.3 Числове вираження складу розчинів. . . . . . . . . . . . . 73 
1.8.4 Розв'язування типових задач. . . . . . . . . . . . . . . . . . .  74 
1.9. Розчини електролітів. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  76 
1.9.1 Електроліти і неелектроліти. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 76 
1.9.2 Теорія електролітичної дисоціації. . . . . . . . . . . . . . . 77 
1.9.3 Дисоціація кислот, основ і солей у водних 
розчинах. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 78 
1.9.4 Ступінь дисоціації. Сильні і слабкі електроліти. . .  79 
1.9.5 Реакції йонного обміну. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 80 
1.10. Обчислення маси або об’єму продукту реакції за 
відомою масою та об’ємом вихідної речовини, що містить 
домішки. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  82 
Задачі. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 85 
Розділ ІІ. Неметалічні елементи і їх сполуки. . . . . . . . . . .  86 
2.1. Неметалічні елементи. Неметали. . . . . . . . . . . . . . . . . .  86 
2.1.1 Поширеність у природі неметалічних елементів. . . 86 
2.1.2 Будова неметалів. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  87 
2.1.3 Алотропія. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  87 
2.1.4 Фізичні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 91 
2.1.5 Хімічні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  91 
2.1.6 Застосування неметалів. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 94 
2.2. Сполуки неметалічних елементів з Гідрогеном. 
Гідрогенхлорид. Хлоридна кислота. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 96 
2.2.1 Сполуки неметалічних елементів з Гідрогеном. . . . 96 
2.2.2 Гідрогенхлорид. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  99 
 
 
5
2.2.3 Хлоридна кислота. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  100 
2.2.4 Солі хлоридної кислоти. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  100 
2.3 Амоніак. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 103 
2.3.1 Будова молекули. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  103 
2.3.2 Фізичні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 104 
2.3.3 Хімічні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  105 
2.3.4 Застосування амоніаку. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  107 
2.4. Добування амоніаку. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 108 
2.4.1 Добування в лабораторії. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 108 
2.4.2 Промисловий синтез амоніаку. . . . . . . . . . . . . . . . . . 108 
2.5. Солі амонію. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  112 
2.5.1 Фізичні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 112 
2.5.2 Хімічні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  112 
2.5.3 Добування. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 114 
2.5.4 Застосування. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  114 
2.6. Визначення масової та об’ємної частки виходу 
продукту. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  116 
2.6.1 Визначення виходу продукту  за масою 
отриманого продукту. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 117 
2.6.2 Визначення виходу продукту за об’ємом 
отриманого продукту. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 118 
2.6.3 Визначення маси або об’єму продукту за 
відносним виходом продукту. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  120 
Задачі. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  121 
2.7 Оксиди неметалічних елементів. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  122 
2.7.1 Загальна характеристика. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 122 
2.7.2 Фізичні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 122 
2.7.3 Хімічні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  123 
2.7.4 Добування оксидів. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 124 
2.7.5 Застосування. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  125 
2.7.6 Дія на організм і довкілля. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 126 
2.8. Сульфатна кислота. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  129 
2.8.1 Будова молекули. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  129 
2.8.2 Фізичні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 129 
2.8.3 Хімічні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  130 
2.8.4 Застосування. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  131 
2.8.5 Добування. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 132 
2.8.6 Сульфати. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 134 
 
 
6
2.9. Нітратна кислота. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  136 
2.9.1 Фізичні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 136 
2.9.2 Хімічні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  136 
2.9.3  Добування. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  139 
2.9.4. Застосування. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 140 
2.9.5. Нітрати. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 140 
2.10. Мінеральні добрива. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  144 
2.10.1 Живлення рослин. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 144 
2.10.2 Класифікація добрив. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 146 
2.10.3 Азотні добрива. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 147 
2.10.4 Фосфорні добрива. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  148 
2.10.5 Калійні добрива. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 149 
2.10.6 Розв’язування задач. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 150 
2.11. Карбонатна кислота. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  152 
2.11.1 Хімічні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 152 
2.11.2 Солі карбонатної кислоти. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 153 
Практична робота №1. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  156 
2.12. Будівельні матеріали. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 157 
2.12.1 Силікатна кислота. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  157 
2.12.2 Солі силікатної кислоти. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  157 
2.12.3 Класифікація будівельних матеріалів. . . . . . . . . . .  159 
2.12.4 Виробництво будівельних матеріалів. . . . . . . . . . .  160 
2.13. Колообіг елементів у природі. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 163 
2.13.1 Колообіг Оксигену. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 164 
2.13.2 Колообіг Карбону. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  165 
2.13.3 Колообіг Нітрогену. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  166 
2.14. Розв’язування розрахункових задач, якщо одну з 
речовин взято в надлишку. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  168 
2.14.1 Визначення маси продукту реакції, якщо одного з 
реагентів взято в надлишку. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 169 
Задачі. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 172 
Розділ III. Металічні елементи і їх сполуки. . . . . . . . . . . 173 
3.1. Металічні елементи. Метали . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 173 
3.1.1. Поширеність у природі . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 173 
3.1.2 Внутрішня будова металів. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  175 
3.1.3 Фізичні властивості . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  176 
3.1.4 Добування металів . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  177 
3.1.5 Сплави. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 179 
 
 
7
3.2. Хімічні властивості металів. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  182 
3.2.1 Взаємодія з неметалами. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  182 
3.2.2 Взаємодія з водою. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  182 
3.2.3 Взаємодія з кислотами і солями. . . . . . . . . . . . . . . . . 184 
3.2.4 Взаємодія з лугами. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  185 
3.2.5 Корозія металів. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  185 
3.2.6 Захист від корозії. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 188 
3.3. Лужні метали. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  191 
3.3.1 Загальна характеристика. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 191 
3.3.2 Поширеність у природі. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 192 
3.3.3 Фізичні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 193 
3.3.4 Хімічні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  193 
3.3.5 Сполуки лужних металів. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 195 
3.4. Лужноземельні метали. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 198 
3.4.1 Загальна характеристика. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 198 
3.4.2 Поширення у природі. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  199 
3.4.3 Фізичні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 200 
3.4.4 Хімічні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  201 
3.4.5 Оксиди і гідроксиди. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  202 
3.4.6 Твердість води. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  204 
3.5. Алюміній. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 206 
3.5.1 Поширеність у природі. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 206 
3.5.2 Будова атома. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  208 
3.5.3 Фізичні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 208 
3.5.4 Хімічні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  209 
3.5.5 Виробництво. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  211 
3.5.6 Застосування. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  212 
3.5.7 Оксид і гідроксид Алюмінію. . . . . . . . . . . . . . . . . . .  212 
3.6. Ферум. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  215 
3.6.1 Поширеність у природі. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 215 
3.6.2 Будова атома. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  216 
3.6.3 Фізичні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 217 
3.6.4 Хімічні властивості. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  217 
3.6.5 Сполуки Феруму. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  218 
3.6.6 Застосування заліза і його сполук. . . . . . . . . . . . . . .  220 
3.6.7 Якісні реакції на катіони Fe2+ і Fe3+. . . . . . . . . . . . . . 221 
3.7. Добування заліза і його сплавів. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 223 
3.7.1 Доменне виробництво чавуну. . . . . . . . . . . . . . . . . .  223 
 
 
8
3.7.2 Оптимізація доменного процесу. . . . . . . . . . . . . . . .  226 
3.7.3 Хімізм виробництва сталі. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 227 
3.7.4 Способи виробництва сталі. . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  228 
Відповіді до задач. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  232 
Словник хімічних термінів. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 233 
Додатки . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  236 
Література . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 246 
 
 
 
9
ПЕРЕДМОВА 
 
Навчальний посібник «Хімія» Ч.I розраховано на студентів I 
курсів вищих навчальних закладів I-II рівнів акредитації на основі 
базової середньої освіти. 
Шановні читачі ви потрапили у коледжі та технікуми з різних 
загальноосвітніх шкіл, з неоднаковими можливостями навчальних 
кабінетів та різними стандартами навчання. Ось чому, крім базових 
розділів «Неметалічні елементи і їх сполуки» та «Металічні 
елементи і їх сполуки» ми пропонуємо розпочати вивчення з 
розділу «Повторення курсу хімії основної школи». 
У вас з’явиться можливість пригадати та глибше опрацювати 
такі теми: «Основні поняття та закони хімії», «Будова атома та 
систематика хімічних елементів», «Хімічний зв'язок», «Типи 
хімічних реакцій» та «Основи електрохімії». 
Наш багаторічний досвід викладання предмету засвідчує, що 
лише після такого поглибленого опрацювання «Теоретичних основ 
хімії» вам легше засвоїти терміни, хімічні поняття та 
закономірності перебігу хімічних процесів, пов’язаних з 
неметалічними та металічними елементами. 
Запропонований посібник написано відповідно до діючої 
навчальної програми з хімії і по двох основних темах викладений у 
такій логічній послідовності: положення елемента у періодичній 
системі → будова атома  → властивості простої речовини → 
фізико-хімічні властивості сполук цього елемента → поширення 
окремих з них у природі та способи їх добування. 
Матеріал викладено доступною мовою, з використанням 
прийнятих стандартів на позначення фізичних величин та назв 
елементів і сполук, відповідно до рекомендації Національної комісії 
з хімічної термінології. 
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У багатьох темах робиться наголос на відтворення знань, 
отриманих у попередні роки навчання та під час вивчення інших 
дисциплін природничого циклу. 
Посібник містить додаткову цікаву інформацію, яка відповідає 
матеріалу, що вивчається на занятті. 
У кожному розділі подаються  параграфи, а кожен параграф з 
навчальним матеріалом, який завершується переліком завдань для 
самоконтролю. Їх виконання – це своєрідний тест на перевірку 
ваших знань і умінь по опрацьованому матеріалу на аудиторних 
заняттях. 
В кінці підручника викладені відповіді до розрахункових задач 
та загальноприйнятий довідниковий матеріал. 
 
 
      Автори 
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Джордж Дальтон 
(1766-1844) 
англійський хімік і 
фізик 
РОЗДІЛ І. ПОВТОРЕННЯ КУРСУ ХІМІЇ 
ОСНОВНОЇ ШКОЛИ 
 
1.1. ОСНОВНІ ПОНЯТТЯ ХІМІЇ 
 
1.1.1. Основний зміст атомно-молекулярного вчення 
 
Уявлення про те, що речовини складаються з дуже малих 
частинок – атомів виникло ще у Стародавній Греції (V – IV ст. до 
н.е.). 
Проте науково обґрунтоване атомно-
молекулярне вчення запровадив з хімії                  
М.В. Ломоносов. Основи цього вчення 
викладені в його праці «Елементи математичної 
хімії» (1741 р.) і зводяться до таких положень: 
● Усі речовини складаються з «корпускул» 
(«молекул» – в сучасному розумінні). 
● Корпускули складаються з «елементів» 
(«елемент» відповідає сучасному поняттю 
«атом»). 
● Усі зміни речовин, включаючи їх 
тепловий стан, зумовлені 
рухом корпускул. 
● Молекули простих речовин 
складаються з однакових атомів, а молекули 
складних речовин – з різних атомів. 
Вчення про атоми дістало подальший 
розвиток у працях англійського фізика і хіміка 
Д. Дальтона.  
Вчений обґрунтував поняття «атом», ввів 
одну з найважливіших характеристик – 
«атомну масу» та склав (1803 р.) першу 
таблицю відносних атомних мас Гідрогену, 
Нітрогену, Карбону, Сульфуру та Фосфору, 
прийнявши за одницю атомну масу Гідрогену. 
Значний внесок в розвиток атомно-молекулярного вчення 
зробили А.Л. Лаувазьє, Ж.Л. Пруст, А. Авогадро, Й.Я. Берцеліус,                
Д.І. Менделєєв, О.М. Бутлеров. 
 
М.В. Ломоносов 
(1711-1765) 
російський 
учений 
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Атомно-молекулярне вчення з хімії остаточно було 
сформульоване і вказане як наукова теорія у 1860р. на 
Міжнародному з’їзді хіміків у м. Карлсруе. 
 
1.1.2. Хімічний елемент, атом, молекула, проста і 
складна речовина 
 
Хімічний елемент – це вид атомів з однаковим зарядом ядра, 
що характеризується певною атомною масою і сукупністю 
властивостей. 
Під час хімічних реакцій хімічні елементи зберігаються і 
переходять від одних речовин до інших. Хімічні елементи 
позначаються відповідними символами. У наш час відомо 112 
хімічних елементів. Ще декілька проходять процедуру регістрації. 
 Носієм властивостей хімічного елемента є атом. 
Атом – найменша частинка хімічного елемента, яка зберігає 
його властивості. 
Атоми відрізняються масою, розмірами і іншими властивостями. 
Радіуси атомів становлять близько 10-10 – 10-25м. Атом – це 
електронейтральна система, що складається з ядра і електронів, що 
рухаються навколо ядра. 
Молекула – найменша частина речовини, що зберігає її хімічні 
властивості та здатна існувати самостійно. 
Розміри молекул становлять 10-10 – 10-7м, а їх маса, як і кількість 
атомів, коливається у широких межах. Найпростіші молекули 
складаються з двох атомів, а у деяких молекул число атомів досягає 
десятків тисяч. 
Простою речовиною називають  речовину, яка утворена з атомів 
одного елемента, наприклад: сірка – S, калій – K, хлор – Cl2, озон – O3. 
Складною речовиною або хімічною сполукою називають 
речовину, утворену з атомів різних елементів, наприклад: карбон (IV) 
оксид CO2, ферум (ІІІ) гідроксид Fe(OH)3, нітратна кислота HNO3, 
алюміній сульфат Al2(SO4)3 та інші. 
Окремі хімічні елементи утворюють кілька простих речовин, які 
відрізняються будовою та властивостями. Це явище називається 
алотропією, а речовини – алотропними видозмінами або 
алотропними модифікаціями. Про причини, які зумовлюють 
явище алотропії, розглянемо у наступному розділі. 
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1.1.3. Відносна атомна та відносна молекулярна маси 
 
Маси атомів надзвичайно малі. Так, маса атома Гідрогену 
складає 1,67·10-27 кг, Карбону – 1,99·10-26кг, Оксигену - 2,66·10-26кг. 
У хімії використовують не абсолютні значення мас атомів і 
молекул, а відносні атомну і молекулярну маси. 
У 1961р. за одиницю атомної маси було прийнято атомну 
одиницю маси (а.о.м.), яка являє собою 1/12 маси атома ізотопу 
Карбону 12С. Відносна атомна маса хімічного елемента, є 
величиною, що дорівнює відношенню середньої маси атомів 
ізотопного складу елемента до 1/12 маси атома Карбону 12С. 
Відносну атомну масу елемента позначають Ar, де індекс r -  це 
початкова літера англійського слова relative – відносний. 
Позначення Ar(Н), Ar(С) означають відповідно відносну атомну 
масу Гідрогену чи Карбону: 
Ar(Н) = 1,67·10-27кг/ 261099,1121  кг = 1,008; 
Ar(С) = 1,99·10-26кг/ 261099,1121  кг = 12,01. 
Таким способом були знайдені відносні атомні маси усіх відомих 
хімічних елементів. 
Відносною молекулярною масою називають безрозмірну 
величину, що дорівнює відношенню середньої маси молекули 
природного ізотопного складу речовини до 1/12 маси атома Карбону 
12С. 
Відносна молекулярна маса обчислюється за хімічною формулою. 
Вона дорівнює сумі добутків атомних мас усіх атомів, що входять до 
складу молекули, наприклад: 
Mr (Al2O3) = 2Ar (Al) + 3Ar (O) = 2·27 + 3·16= 102. 
Таким чином, молекулярна маса, як і атомна маса – величина 
відносна, а, отже, безрозмірна. Молекулярна маса – одна з основних 
характеристик речовини. 
 
1.1.4. Моль. Молярна маса 
 
Поряд з одиницями маси в хімії використовують одиницю кількості 
речовини. Відповідно до Міжнародної системи одиниць (СІ) одиницею 
кількості речовини є моль. 
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Моль – кількість речовини, яка містить стільки структурних 
одиниць (атомів, молекул, йонів), скільки атомів міститься у 0,012 кг 
ізотопу Карбону 12С. 
Знаючи масу одного атома Карбону – 1,993·10-26 кг, можна 
визначити кількість атомів у 0,012 кг вуглецю. 
23
26 1002,610993,1
012,0  AN 1/моль. 
Це число називають сталою Авогадро (NA). Вона означає кількість 
структурних одиниць в 1 моль будь-якої речовини. 
Молярна маса – величина, що дорівнює відношенню маси речовини 
до кількості речовини. 
n
mM  , звідки 
M
mn  ; Mnm  , 
де m – маса речовини, n – кількість речовини, М – молярна маса 
речовини. 
Молярну масу речовини можна обрахувати, якщо відома маса 
молекули. Так, якщо маса молекули нітратної кислоти HNO3 дорівнює 
10,465·10-23 кг, то молярна маса М(HNO3) = 10,465·10-23 · 6,02·1023 1/моль = 
= 0,063 кг/моль або М(HNO3) = 63 г/моль. 
У загальному випадку молярна маса, виражена у г/моль, 
чисельно дорівнює відносній атомній або відносній молекулярній 
масі цієї речовини. Так, наприклад, відносні атомні і молекулярні 
маси O, Na, H2, H2O, CuSO4 становлять відповідно 16, 23, 2, 18, 160 
та їх молярні маси становлять відповідно 16 г/моль, 23 г/моль,         
2 г/моль, 18 г/моль та 160 г/моль. 
Молярну масу можна підрахувати для речовин у молекулярному, 
атомному та йонному станах. Кількість структурних одиниць (NA) у 
молі речовин в усіх випадках однакова. Наприклад: 
1 моль молекул N2 = 6,02·1023 молекул N2; 
1 моль атомів K  = 6,02·1023 моль атомів K; 
1 моль йонів PO43- = 6,02·1023 йонів PO43-. 
 
1.1.5. Молярний об’єм 
 
Молярний об’єм VM – відношення об’єму речовини до кількості 
речовини у цьому об’ємі. 
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xVxVM  . 
За нормальних умов (н.у.) 1 моль VM = 22,4 л. 
 
1.1.6. Розв’язування розрахункових задач 
  
Задача 1. Визначити кількість речовини у 186 г Фосфору. 
Дано:    
m(P) = 186 г  
   
n(P) - ?    Mr(P) = 31; 
Визначаємо кількість M(P) = 31 г/моль 
речовини Фосфору Р  мольмольг
г
PM
PmPn 6
/31
186
)(
)()(   
Відповідь: у 186 г Фосфору міститься 6 моль речовини 
 
Задача 2. Визначити масу 3 моль натрій карбонату. 
Дано: 
n(Na2CO3) = 3моль 
 
m(Na2CO3) - ?  
1. Знаходимо відносну    Mr(Na2CO3)=2Mr(Na) +Mr(C)+3Mr(O)= 
молекулярну масу натрій   = 2·23+12+3·16 = 106; 
карбонату Na2CO3    M(Na2CO3) = 106г/моль 
 
2. Визначаємо масу 3 моль    
M
mn   звідки m = n·M 
натрій карбонату Na2CO3   Отже, m(Na2CO3)= (Na2CO3)·M(Na2CO3) 
          m(Na2CO3)= 3моль·106г/моль=318г 
    Відповідь: m(Na2CO3) = 318г 
 
Задача 3. Скільки молекул міститься у 10,2г алюміній оксиду? 
Дано: 
m(Al2O3) = 10,2г       Mr(Al2O3) = 2Mr(Al)+3Mr(O) = 
              = 2·27+3·16 = 102 
N(Al2O3) =?         M(Al2O3) = 102 г/моль   
1. Знаходимо кількість               
речовини алюміній         
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оксиду Al2O3        мольмольг
г
OAlM
OAlmn 1,0
/102
2,10
)(
)(
32
32   
2. Визначаємо кількість     
AN
OAlNn )( 32  звідки ANOAlnN  )( 32  
молекул, що міститься           N(Al2O3) = 0,1моль(Al2O3)·6,02·1023г/моль= 
у 10,2г алюміній оксиду Al2O3     = 6,02·1022(молекул) 
 Відповідь: у 10,2 г Al2O3 міститься 6,02·1022 молекул 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Дайте визначення і наведіть приклади хімічних явищ. 
2. Дайте визначення поняття «алотропії». Наведіть приклади. 
3. Із перелічених речовин виберіть прості: сірка, вода, фосфорит, бром, 
боксити, озон, графіт, сода, метан, червоний фосфор. 
4. Дайте визначення поняття «моль». 
5. Розрахуйте відносну молекулярну масу таких речовин HNO3, N2O5, 
Na2CO3. 
6. Визначте кількість молекул, що міститься у 5,6 л (н.у.) карбон(IV) 
оксиду СО2. 
7. Яку масу має сульфатна кислота H2SO4, якщо її кількість речовини складає 0,1 моль? 
8. Скільки молів міститься у 360 г глюкози C6H12O6? 
9. Обчисліть масу суміші газів 11,2л кисню О2 та 5,6л сульфур(IV) оксиду SO2. 
10. Напишіть рівняння реакцій, за допомогою яких можна здійснити 
перетворення: 
K3N→N2→NH3→NO→NO2→Cu(NO3)2. 
11. Для боротьби з грибковими хворобами плодових дерев у воді 
масою 158,4 г розчинили купрум сульфат CuSO4 кількістю речовини 0,1 моль. Обчисліть масову частку купрум сульфату в одержаному розчині. 
12. Знайдіть масу хлоридної кислоти HCl, необхідної для 
нейтралізації натрій гідроксиду об’ємом 0,2 л з молярною концентрацією 
0,5л/моль. 
 
Тестові завдання 
 
1. Виберіть процеси, в яких не змінюється природа речовини: 
 а) розчинення хлору у воді; 
 б) плавлення льоду; 
 в) розчинення натрій хлориду у воді; 
 г) скисання молока; 
 д) спікання заліза і цинку. 
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2. Виберіть процеси, що є хімічною реакцією: 
 а) розчинення гідроген хлориду у воді; 
 б) розчинення натрію у воді; 
 в) розчинення фосфор (V) оксиду у воді. 
3. Встановіть відповідність між визначенням і поняттям: 
 Визначення:     Поняття: 
 А. Найменша частина речовини,   1) молекула; 
    яка зберігає її хімічні властивості  2) атом; 
 і здатна до самостійного існування;  3) хімічний  
 Б. Вид атомів з однаковим зарядом       елемент; 
     ядра;       4) речовина; 
 В. Найменша частина хімічного   5) моль. 
 елемента, яка складається з  
 позитивно зарядженого ядра і 
 негативно заряджених електронів; 
 Г. Порція речовини, що містить 
 6,02·1023 структурних одиниць. 
4. Встановіть відповідність між формулою речовини і молярною 
масою: 
 Формула речовини   Молярна маса, г/моль 
 А H3PO4    1) 90; 
 Б Fe(OH)2    2) 200;   
 В CaBr2    3) 65; 
 Г NaBrO2    4) 98. 
5. Маса H2CO3, яка утримує стільки молекул, скільки їх є у 12,6 г HNO3 дорівнює: 
 а) 12,6 г;  б) 7,2 г;   в) 6,4 г;  г) 12,4 г. 
6. Густина певного газу за воднем дорівнює 22. Густина цього газу за 
повітрям дорівнює: 
 а)  15,2;  б) 5,12;   в) 1,52;   г) 5,21. 
7. Встановіть відповідність між об’ємом газу (н.у.) та кількістю 
молекул: 
 Об’єм газу     Кількість молекул 
 А  224 мл    1) 1,8·1024; 
 Б 0,448 л    2) 9,0·1023; 
 В 67,2 л    3) 6,0·1021; 
 Г 11,2 л    4) 1,2·1022; 
      5) 3,0·1023. 
8. Встановіть послідовність величин для азоту згідно з ланцюжком 
Кількість речовини (моль) → маса (г) → кількість атомів → кількість 
молекул → об’єм (н.у., л): 
а) 56;  б) 1,204·1024;  в) 2;  г) 44,8;  д) 2,408·1024. 
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1.2. БУДОВА АТОМА 
 
1.2.1. Історичний розвиток теорії будови атома 
 
Слово «атом» походить від грецького «atomos» – неподільний. 
Уявлення про атом як неподільну частинку були поширені навіть на 
початку ХХ ст., хоча вже чимало учених припускали, що атоми 
мають спільну будову, а їх неподільність зумовлена лише 
недостатнім рівнем розвитку техніки. 
У кінці ХІХ ст. на початку ХХ ст. були поставлені експерименти, 
які довели складність будови атомів. Велику роль у цьому відіграло 
відкриття французьким фізиком А. Беккерелем явища 
радіоактивності – самовільного розпаду атомів 
деяких хімічних елементів. 
Частинки, що утворюються під час 
радіоактивного розпаду, були детально вивчені 
французькими фізиками П. Кюрі і його 
дружиною М. Склодовською-Кюрі  (1898 р.). 
Першу модель будови атома запропонував у 
1903 р. англійський фізик Дж. Томпсон. За його 
припущенням, атом являє собою суцільну 
позитивно заряджену сферу, в якій «вкраплені» 
незначні за розмірами негативно заряджені 
електрони. Зазначена модель атома дістала 
назву «пудинг з родзинками». Дещо пізніше 
вчений вдосконалив свою гіпотезу і 
прийшов до висновку, що електрони в атомі 
розміщені пошарово, а хімічні властивості 
елементів визначаються кількістю 
електронів на зовнішньому енергетичному 
рівні. 
Для перевірки цієї гіпотези і деталізації 
внутрішньої будови атома англійський 
фізик Е. Резерфорд проводив досліди з α- 
частинками (ядра атома Гелію), 
спрямованими на тонкі металеві платівки. 
При цьому він встановив, що переважна 
більшість α- частинок проникає крізь  метал, досить мізерна частина 
з них відхиляється від прямолінійного напрямку руху і тільки одна 
А. Беккерель 
(1852-1908) 
французький 
фізик 
Рис. 1. Розсіювання   
α-частинок, що 
наближаються до 
атомного ядра 
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частка з 10 000 змінює свій напрямок на протилежний. 
Виявляється, що за розмірами ядро у багато разів менше ніж 
розміри атома.  
Тому більшість α- частинок  «пролітає» крізь атоми металевої 
платівки на великих віддалях від їх ядер, не відхиляючись від свого 
напрямку. 
 У 1911 р. Е. Резерфорд запропонував так звану планетарну 
модель атома, яка базувалась на законах класичної механіки. Згідно 
з цією моделлю атом  складається з позитивно зарядженого ядра, 
що містить протони і нейтрони та електронів, які обертаються 
навколо ядра по колоподібних орбітах, подібно до обертання планет 
навколо Сонця. В ядрі зосереджена вся маса атома. Кількість 
електронів в атомі чисельно дорівнює заряду його ядра. 
 Ядерна модель атома збереглась і в 
сучасних уявленнях. Оскільки атом у цілому 
електронейтральний, то сумарний заряд 
електронів має дорівнювати заряду ядра, але з 
протилежним знаком. Подальші дослідження 
показали, що позитивний заряд ядра атома 
чисельно дорівнює порядковому  номеру 
хімічного елемента в Періодичній системі.     
 Отже, число позитивних зарядів ядра 
кожного атома, а також число електронів, 
які обертаються навколо ядра,  дорівнюють 
порядковому номеру елемента. 
Найпростіший атом Гідрогену – Н, порядковий номер якого 
дорівнює одиниці. Позитивно заряджене ядро атома Гідрогену 
складається з елементарної частинки-протона, і в полі ядра 
обертається один електрон. Порядковий номер Оксигену дорівнює 
8, тобто в його ядрі є 8 протонів, а навколо ядра обертаються 8 
електронів. Порядковий номер Кальцію дорівнює 20, тобто у ядрі-
20 протонів і обертається навколо ядра 20 електронів. 
              Чи відомо вам, що… 
… коли ядро збільшити до розмірів друкарської крапки, то електрон 
віддалиться від нього майже на 5м, а якщо його пропорційно 
збільшити до розмірів яблука, то електрон віддалиться  від ядра на 
відстань 1 км* 
Е. Резерфорд, 
(1871-1937) 
англійський фізик
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Таку характеристику будови атома можна зробити і для інших 
елементів.       
1.2.2. Склад атомних ядер 
 
На даний час в ядрі відкрито велику кількість елементарних 
частинок. Найважливішими з них є протони (символ p) і нейтрони 
(символ n). Елементарні частинки характеризуються масою і 
зарядом. Протон має масу 1,007 а.о.м. і заряд  +1. Маса нейтрона 
дорівнює 1,008 а.о.м., а його заряд – 0 (частинка 
електронейтральна). 
У 1932 р. радянські вчені Д.Д. Іваненко і Е.М. Гапон створили 
протонно-нейтронну теорію будови атома. Згідно з цією теорією 
ядра всіх атомів, крім ядра  атома Гідрогену, складаються із Z 
протонів і A-Z нейтронів, де Z-порядковий номер хімічного 
елемента, А-масове число. 
Отже, масове число А показує суму протонів Z і нейтронів N в 
ядрі атома, тобто:  
А = Z + N. 
 Наприклад, в ядрі атома Нітрогену міститься 7 протонів і 14-7 
нейтронів, а у ядрі атома Хрому 5224 Cr -24 протони і 52 – 24 = 28 
нейтронів. 
В ядрі зосереджена майже вся маса атома (99,9%). Маса 
електрона у 1837 разів уступає масі протона чи нейтрона. Ось чому, 
підраховуючи масу атома елемента, масу електронів практично не 
враховують. 
В природі існують атоми одного і того ж елемента з різною 
масою. Ядра цих атомів містять однакову кількість протонів, але 
різну кількість нейтронів. Їх називають ізотопами. 
Атомна маса елемента дорівнює середньому значенню мас усіх 
його природних ізотопів із врахуванням їх поширеності. 
 
* У цьому і у наступних інформаційних повідомленнях  використані матеріали 
з «Довідника для абітурієнтів та школярів загальноосвітніх навчальних закладів» 
«Хімія» - К: Літера ЛТД, 2010 під редакцією М.В. Гриньової, Н.І. Шиян, С.В. 
Пустовіта і ін. 
Так, природний хлор складається з ізотопів Cl3517 (75,53%) та 
Cl3717 (24,47%), маси атомів яких відповідно дорівнюють 34,964 та 
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36,961 а.о.м. Атомна маса елемента Хлору дорівнює:    
 34,964 · 0,7553 + 36,961 · 0,2447 = 35,453. 
 
1.2.3. Сучасна модель стану електрона в атомі 
 
Стан електрона в атомі описується квантовою механікою – 
наукою, яка вивчає рух і взаємодію мікрочастинок. 
Згідно уявлень квантової механіки, електрон поводить себе і як 
частинка, і як хвиля, тобто виявляє подвійну природу. З одного боку 
електрони, як матеріальні частинки, чинять тиск, з іншого – потік 
електронів, що рухаються, супроводжуються хвильовими явищами. 
Електрон в атомі не має траєкторії руху. 
Ця елементарна частинка так швидко 
рухається, що може одночасно перебувати 
у будь-якій частині простору навколо ядра. 
Ось чому його розглядають як електронну 
хмару з певною густиною негативного 
заряду.                                                                                 
На рис. 2 зображено модель 
поперечного перерізу атома Гідрогену з 
погляду квантової механіки. Поблизу ядра 
електрон практично не буває, тобто 
електронна густина тут дорівнює нулю. В 
міру віддалення від ядра електронна 
густина зростає і досягає піку на відстані 
0,053 нм, а далі знову поступово спадає. 
Простір навколо ядра, в якому ймовірність перебування 
електрона досягає 90%, називається орбіталлю. 
Електрони, які рухаються в орбіталях близьких розмірів, 
утворюють електронні шари, які прийнято називати 
енергетичними рівнями. Їх нумерують, починаючи від ядра: 1, 2, 3, 
4, 5, 6, 7. В спеціальній літературі їх інколи позначають літерами  К, 
L, М, N, О, Р, Q. 
Найменший запас енергії мають електрони першого 
енергетичного рівня. Електрони наступних енергетичних рівнів 
характеризуються більшим запасом енергії, хоча вони слабше 
зв'язані з ядром. 
Кількість енергетичних рівнів в атомі, заповнених електронами, 
Рис. 2.  Електронна 
хмара атома 
Гідрогену з 
нерівномірною 
густиною  
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чисельно дорівнює номеру періоду, в якому перебуває хімічний 
елемент: в атомі елементів І періоду - один енергетичний рівень,           
ІІ періоду - два і т.д. 
Найбільша кількість електронів на енергетичному рівні дорівнює 
подвоєному квадрату номера рівня: 
N=2n2, 
де  N – кількість електронів, n – номер рівня. 
Тепер нам  не складно підрахувати максимальну кількість 
електронів, яка може перебувати на будь-якому з семи 
енергетичних рівнів, а саме: на першому – 2 , на другому – 8 , на 
третьому – 18 , на четвертому – 32  і т.д. 
Енергетичні рівні поділяються на підрівні, що відрізняються 
один від одного енергією зв'язку з ядром. Число підрівнів, що є на 
одному рівні дорівнює номеру цього рівня. 
Так, наприклад, 1-ий рівень має один 
підрівень, 2-ий – два, 3-й - три, 4-й - чотири 
підрівні. 
Підрівні в свою чергу складаються з 
орбіталей. Підрівні позначають латинськими 
літерами: s-перший, найближчий до ядра 
підрівень кожного енергетичного рівня, 
складається з однієї s-орбіталі; p-другий 
підрівень складається з трьох p-орбіталей;                 
d-третій підрівень складається з п'яти d-орбіталей; f-четвертий 
підрівень містить сім f-орбіталей. 
Наприклад, загальна місткість підрівнів на кожному з 4-х 
енергетичних рівнів виглядає так:                                                     
                  1s   2s       2р         3s       3р                 3d             4s  
                                                                                       
     4р                4d                  4f 
                                                                                        
Орбіталі атома мають різні форми та розміри. Так, s-орбіталь має 
форму кулі (див. рис. 3). Електрон, який перебуває на s-орбіталі, 
називається s-електроном. Якщо s-електрони в атомі елемента 
зовнішні, то цей елемент називають s-елементом (лужні та 
лужноземельні метали). 
На рис. 4 зображені p-орбіталі. Вони мають форму  гантелі. 
Їх є три. І розміщені вони в атомі взаємно перпендикулярно, бо 
Рис. 3. Форма s-
електронної 
орбіталі 
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направлені вздовж осей просторових координат.                                                          
Ще складніші форми, ніж p-орбіталі мають d- і f-орбіталі. Ми їх 
розглядати не будемо. 
 Рис. 4. Форма та орієнтації р-електронних орбіталей 
 
 
1.2.4. Електронні та графічні електронні формули 
 
Дуже часто структуру електронних оболонок зображують за 
допомогою енергетичних (квантових) комірок. Це так звані 
графічні електронні формули.                                 
Кожна така комірка позначається клітинкою: клітинка – 
орбіталь, стрілка – електрон, напрямок стрілки – умовний напрям 
руху електрона навколо власної осі – за і проти годинникової 
стрілки, вільна клітинка – вільна орбіталь. Її може займати 
електрон, коли переходить у збуджений стан. В комірці може 
перебувати один або два електрони. 
Розглянемо графічні електронні та електронні формули в атомах 
перших 19 елементів. 
                              1s2    
              Н              1s1 
              Не            1s2                                                                                                
                                          2s                 2p  
              Lі                                                                1s22s1 
             Ве      1s22s2 
 
             В                                                          1s22s22p1           
             С          1s22s22p2                                
   
              N                                                              1s22s22p3                                
              O      1s22s22p4 
                                                                         
              F       1s22s22p5 
             Ne                                                          1s22s22p6       
 
  Починаючи з елементів ІІІ періоду, в атомів заповнюється 
у 
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третій рівень, який складається з 3s- , 3p-  і  3d- підрівнів. 
  1s    2s          2p           3s          3p                 3d 
Nа         1s22s22p63s1                           
 
Мg                                                                                      1s22s22p63s2            
 
Аl   1s22s22p63s23p1 
 
Sі                                                                                        1s22s22p63s23p2                        
 
P          1s22s22p63s23p3 
 
Сl                                                                                   1s22s22p63s23p5                  
 
Аr                                                                                        1s22s22p63s23p6                       
         
   1s      2s             2p             3s              3p                      3d   
 К                                                                                         1s22s22p63s23p64s1                   
   4s         4р                  4d                           4f                                                                 
 
 
Таким чином, дев'ятнадцятий електрон в атомі елемента Калію К 
розміщується на четвертому енергетичному рівні, що енергетично 
вигідніше, хоч 3d-підрівень ще не заповнений електронами. 
Залежно від того, який рівень останнім заповнюється 
електронами, всі елементи поділяють на 4 типи (родини). 
1. s – елементи: заповнюється електронами s – підрівень 
зовнішнього рівня. До них належать перші два елементи кожного 
періоду. 
2. р – елементи: заповнюється електронами р – підрівень 
зовнішнього рівня. Це останні 6 елементів кожного періоду (крім І і 
VІІ). 
3. d – елементи: заповнюється електронами d – підрівень 
другого ззовні рівня, а на зовнішньому рівні залишається один або 
два електрони. d – елементи розташовані між s і р – елементами 
великих періодів. 
4. f – елементи: заповнюється електронами f – підрівень 
третього ззовні рівня. Це – лантаноїди й актиноїди.   
Завдання для самоконтролю 
 
1. Напишіть електронні формули атомів елементів із порядковим 
номером  9 і 19. Який з них належить до p-елементів? 
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2. Напишіть електронні формули атомів Нітрогену і Хрому. На яких 
підрівнях розміщені їхні валентні електрони? 
3. Складіть електронні формули атомів Фосфору та Кальцію. Вкажіть 
енергетичні рівні та підрівні, на яких знаходяться валентні електрони. 
4. Які елементи називаються ізотопами? Де в періодичній системі 
розташовані ізотопи? 
5. Визначте елемент, атом якого елемента має електронну формулу 
1s22s22p63s2 3p1. 
6. Скільки орбіталей на третьому енергетичному рівні? Укажіть ці 
орбіталі та їх позначення. 
7. Будова останнього енергетичного рівня атомів одного 
елемента…3s23p5, а іншого елемента…2s22p4. Складіть повні електронні 
формули атомів цих елементів.  
8. Напишіть електронну формулу атома Натрію, вкажіть зв'язок між 
будовою атома і хімічною активністю цього елемента. 
9. Складіть електронні формули атомів елементів із порядковими 
номерами 13 і 26. Укажіть енергетичні рівні і підрівні, на яких знаходяться 
їхні валентні електрони. 
10. Чому алюміній виявляє металічні властивості, а сірка-неметалічні? 
Дайте відповідь на підставі уявлень про будову атомів цих елементів. 
11. Поясніть, чому на першому енергетичному рівні не може бути 
більш як 2 електрони, на другому рівні-більш як 8, на третьому - більш як 
18. 
12. Електрони якого енергетичного рівня сильніше притягаються 
ядром: а) першого чи другого; б) першого чи  третього; в) другого чи 
третього? 
13. Обчисліть масу води, що знадобиться для реакції з 200 г оксиду 
елемента, електронна формула якого має закінчення… 3s23p64s2. 
14. 10 г металу з електронною формулою 1s22s22p63s1 помістили у воду. 
Одержаний водень спалили у кисні. Яка маса води утворилася в результаті 
згоряння водню? 
 
Тестові завдання 
 
1. Сферичну форму має атомна орбіталь: 
    а) s ; б) p ;  в) d ;  г) f. 
2. До складу ядра атома входять: 
     а) протони і нейтрони;       б) протони і електрони; 
     в) нейтрони і електрони;    г) протони. 
3. Характерною властивістю електрона є те, що він: 
    а) не має маси;  б) не має заряду; 
    в) має заряд +1;  г) має заряд -1. 
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4. Заряд ядра атома визначається : 
    а) числом нейтронів; б) числом протонів; 
    в) числом електронів; г) числом електронів і нейтронів. 
5. Йону елемента відповідає електронна формула: 
    Електронна формула                             Йон елемента 
    1. 1s22s22p63s23 p64s0;                         а) F-; 
    2. 1s22s22 p6;                                         б) Ca2+; 
    3. 1s22s02 p0.                                         в) Li+. 
6. Електронній формулі відповідає атом елемента: 
     Електронна формула                          Атом елемента 
1s22s22p3;                                            а) Cl ;                                                                   
1s22s22 p63s23p3                                   б) К ; 
1s22s22s23s23p5 ;                               в) N ; 
1s22s22 p53s23 p54s1.                           г) P. 
 
1.3. ПЕРІОДИЧНИЙ ЗАКОН І ПЕРІОДИЧНА СИСТЕМА 
ХІМІЧНИХ ЕЛЕМЕНТІВ 
 
1.3.1. Відкриття Д.І. Менделєєвим періодичного закону 
 
До середини ХІХ ст. було відкрито 63 хімічні елементи, вивчено 
їх властивості, а також властивості сполук цих елементів. 
Спроби систематизувати вже відомі на той час хімічні елементи 
робилися ще й до Д.І. Менделєєва. Були встановлені групи 
елементів, подібних за фізико-хімічними властивостями, однак дати 
їм загальну класифікацію чи з'ясувати причину періодичної зміни їх 
властивостей не вдавалось.  
На відміну від своїх попередників Д.І. Менделєєв був глибоко 
впевнений, що між усіма елементами має існувати закономірний 
зв'язок, що об'єднує їх в єдине ціле і зробив висновок, що в основу 
класифікації  слід покласти їхню атомну масу, тобто величину, що 
характеризує відносну масу атома.  
Розмістивши всі елементи в порядку зростання їх атомних мас, 
вчений виявив, що під час переходу від лужного металу до галогену 
властивості хімічних елементів періодично повторюються: 
… F, Na, Мg, … Сl,  К, Са, …  Вr, Rb, Sr,    … І,  Сs,   Ва … 
     19 23  24       35,5 39  40        80  85  87       127 133  137 
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З'ясувалось, що і форми сполук 
елементів також періодично повторюються.  
Наприклад, оксид літію має вигляд Li2O. 
Аналогічний хімічний склад і повторюють 
властивості оксиди натрію, калію, рубідію, 
цезію – Na2О, K2О, Rb2О, Сs2О. 
Ця закономірність дістала свій вияв у 
періодичному законі, який  Д.І. Менделєєв 
сформулював так: 
«Властивості простих тіл, а також 
форми і властивості сполук елементів 
перебувають в періодичній залежності від 
величини атомних мас елементів».  
Це був перший етап розвитку 
періодичного закону. 
На другому етапі розвитку цього вчення, як аргумент, взято 
номер хімічного елемента, що чисельно дорівнює заряду ядра його 
атома. 
Тому сучасне формулювання періодичного закону таке: 
Властивості простих речовин, а також форми і властивості 
сполук елементів знаходяться в періодичній залежності від 
величини заряду їх атомних ядер. 
Це визначення не суперечить даному Д.І. Менделєєвим у 1869 р., 
зате воно ґрунтується на нових наукових даних. 
Нарешті, з розвитком електронної теорії будови атома стало 
очевидним, що хімічні властивості елементів і їх сполук залежать 
від електронної конфігурації їх атомів. Це третій етап у розвитку 
вчення про періодичний закон. 
Періодична система хімічних елементів є графічним 
відображенням періодичного закону.  
   Чи відомо вам, що… 
…Класифікацією хімічних елементів займалися Й.В. Деберейнер 
(1829 р.), Дж. Ньюлендес (1863 р.), Л. Меєр (1864 р.), але 
періодичний закон вони не відкрили. 
…Перше повідомлення про нову систему елементів за хворого  
Д.І. Менделєєва зробив М.А. Меншуткін на засіданні Російського 
хімічного товариства в березні 1869 р. 
Д.І. Менделєєв 
(1834-1907) 
російський вчений, 
хімік 
 
 
28
1.3.2. Періодична система елементів Д.І. Менделєєва 
 
  На сьогодні відомо понад 500 варіантів зображення періодичної 
системи елементів. Найпоширенішою є варіант так званої короткої 
форми періодичної системи. Її варіант наведено в додатках. 
 При розміщенні всіх елементів в ряд за зростанням зарядів їх 
атомних ядер, цей ряд можна поділити на періоди, в межах яких 
властивості простих речовин поступово змінюються від добре 
виражених металічних до типових неметалічних і закінчується 
такий період інертним (благородним) газом. 
Із переходом до наступного періоду відбувається стрибок у зміні 
властивостей елементів і їх сполук. 
Період – це ряд хімічних елементів, розміщених за 
зростанням зарядів їх атомних ядер, який розпочинається 
лужним металом (перший період - Гідрогеном) і закінчується 
благородним газом. 
Періодична система по горизонталі складається з семи періодів-
три коротких і чотири довгих, які нумерують арабськими цифрами 
від 1 до 7. Перший період містить 2 елементи-Гідроген і Гелій. 
Наступні 2- і 3-й періоди містять по вісім елементів. Елементи цих 
періодів називають типовими, їх властивості змінюються 
закономірно. В склад 4 і 5-го періодів входить по 18 хімічних 
елементів, 6-й містить 32 елементи. Сьомий вважається 
незавершеним. 
У 6-му періоді знаходяться 14 елементів, які називають 
лантаноїдами, тобто подібними до Лантану за фізико-хімічними 
властивостями. Аналогічно 7-й період також містить 14 елементів, 
які називають актиноїдами. Вони розміщені за Актинієм. За 
хімічними властивостями актиноїди подібні до лантаноїдів. 
В системі 10 рядів. Кожний малий період складається з одного 
ряду; кожний великий період-із двох рядів: парного (верхнього) і 
непарного (нижнього). 
У парних рядах великих періодів (4-, 6-, 8- і 10-му) розташовані 
тільки метали, і властивості елементів у ряду зліва направо 
змінюються мало. У непарних рядах великих періодів (5-, 7- і 9-му) 
властивості елементів у ряду зліва направо змінюються як у 
типових елементів. 
У періодичній системі по вертикалі розміщені 8 груп. Кожна 
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група складається з двох підгруп: головної і побічної. Поділ груп на 
підгрупи ґрунтується на різному заповненні електронами 
енергетичних рівнів. Підгрупи, які складаються з s- та р-елементів 
великих періодів, називають головними підгрупами, d- та f-
елементи великих періодів утворюють побічні підгрупи. 
  Довга форма періодичної системи елементів Д.І. Менделєєва 
також містить 7 періодів і 18 груп. Групи нумеруються римськими 
цифрами з літерами А або В. 
Таким чином, від періоду до періоду для кожної групи головних 
підгруп властивості елементів і форми їх сполук (оксидів, 
гідроксидів, гідридів та ін.) повторюються. В цьому полягає 
суть періодичного закону Д.І. Менделєєва. 
 
1.3.3. Періодичний закон і періодична система хімічних   
елементів у світлі вчення про будову атома 
 
На основі теорії будови атома пояснюють зміни хімічних 
властивостей елементів та їх сполук в періодах і групах періодичної 
системи. 
Закономірність перша: в періоді зліва направо послаблюються 
металічні і посилюються неметалічні властивості. 
 Із збільшенням кількості електронів на зовнішньому 
енергетичному рівні в межах періоду зменшується здатність атомів 
віддавати електрони і поступово зростає здатність до їх приєднання, 
оскільки при цьому утворюються енергетично стійкі завершені 
енергетичні рівні. Так, атом Літію 3Li (електронна формула 1s22s1), 
віддаючи електрон, утворює катіон Літію Li+ зі стійким 
електронним шаром 1s2, а атом Флуору 9F (електронна формула 
2s22p5), приєднуючи 1 електрон, утворює фторид-йон F- 
(електронна формула 2s22 p6). 
  Найінтенсивніше змінюються атомні радіуси в елементів малих 
періодів тому, що в них заповнюється електронами останній 
енергетичний рівень. У великих періодах у родині d- і f-елементів зі 
збільшенням атомного номера спостерігається плавне зменшення 
атомних радіусів. В d-елементів заповнюється електронами 
передостанній, а у f-елементів – третій ззовні енергетичний рівень. 
Ось чому атомні радіуси при переході до наступного елемента 
змінюються незначно.  
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  Закономірність друга: у підгрупі зі зростанням      
порядкового номера посилюються металічні властивості та 
послаблюються неметалічні. 
    Так, елементи головної підгрупи V групи, у зв'язку з 
однаковою конфігурацією зовнішнього енергетичного рівня ns2np3, 
мають подібні хімічні властивості. Проте, у атома Нітрогену 7N 
(електронна формула 2s22p3) зовнішні електрони розташовані 
ближче до ядра, ніж у атома Бісмуту 83Bi (електронна формула 
6s26p3). Тому атоми Бісмуту легше віддають електрони, виявляючи 
при цьому металічні властивості. Атоми Нітрогену легше 
приєднують електрони, виявляючи при цьому неметалічні 
властивості. 
У чотирьох місцях періодичної системи елементи розміщені не в 
порядку зростання їх атомних мас: Аr (39,94) – К (39,10); Со (58,93) 
– Nі (58,71); Те (127,60) – І (126,90); Тh (232,03) – Rа (231,04). 
Тривалий час ці відхилення вважали недоліками періодичної 
системи. Вчення про будову атома дало пояснення згаданим 
відхиленням. 
Як пояснити факт, що атомна маса Аргону більша від атомної 
маси Калію? Відомо, що атомна маса елемента – це середнє 
значення з масових чисел усіх його ізотопів. Отже, визначальним 
для атомної маси Аргону є те, що його ізотоп поширений у природі 
у більшій кількості, в той час як у Калію переважає ізотоп з меншим 
масовим числом. 
Отже, недоліків у періодичній системі немає і, з погляду 
величини зарядів атомних ядер, елементи розташовані правильно. 
 
1.3.4. Значення періодичного закону і періодичної 
системи хімічних елементів 
 
Відкриття періодичного закону і створення періодичної системи 
виявило великий вплив на подальший розвиток хімії як науки. Це 
була не тільки перша класифікація хімічних елементів, яка 
показала, що вони утворюють струнку систему і перебувають у 
тісному зв'язку один з одним, а й виявилась могутнім знаряддям для 
подальших досліджень. 
З'явилась можливість передбачувати і описувати нові хімічні 
елементи та їх сполуки. Прикладом цього є передбачення                  
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Д.І. Менделєєвим існування ще невідомих в цей час елементів – 
Галію, Скандію, Германію, яким, задовго до відкриття, він дав 
точний опис їх фізико-хімічних властивостей. 
 На основі періодичного закону було заповнено всі порожні 
клітини його системи від 1-го до 92-го, а також відкрито 
трансуранові елементи. І сьогодні цей закон є орієнтиром для 
відкриття нових хімічних елементів. Так, якщо буде синтезовано 
елемент із Z=118, то він буде благородним газом (Екарадон). 
 
Періодичний закон дав поштовх для виправлення атомних мас у 
20-ти хімічних елементів. Наприклад, раніше Цезію приписували 
атомну масу 123,4. Д.І. Менделєєв, розміщуючи елементи в таблиці, 
знайшов, що за своїми властивостями цей елемент повинен 
перебувати у головній підгрупі першої групи під Рубідієм і тому 
мати атомну масу близько 130. Сучасні дослідження показують, що 
атомна маса Цезію дорівнює 132,9. 
Розкритий фізичний зміст періодичного закону. На основі 
періодичного закону і періодичної системи хімічних елементів 
розвивалось вчення про будову атома, а це в свою чергу сприяло 
відкриттю атомної енергії і використанню її для потреб людини. 
Відкриття періодичного закону відіграло помітну роль у 
розвитку суміжних з хімією природничих наук. 
Із врахуванням періодичної системи хімічних елементів                  
Д.І. Менделєєва проводяться роботи, що передбачають видобування 
нових полімерних та напівпровідникових матеріалів, жароміцних 
сплавів, речовин з заданими властивостями, досліджуються надра 
Землі і інших планет Сонячної системи. 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Як змінюються металічні та неметалічні властивості елементів у 
            Чи відомо вам, що … 
…Міжнародний союз теоретичної та прикладної хімії (ІUРАС) у 
2011р. офіційно затвердив ще 3-и хімічні елементи – 110-й, 111-й 
та 112-й – Даршмадій, Рентгеній та Коперніковій. Їх впишуть у 
відповідні «клітини» як Ds, Rg і Сn. 
…Нині триває присвоєння назв 114-у та 116-у хімічним 
елементам, які отримали в Лабораторії ядерних реакцій імені 
Флерова Об'єднаного інституту ядерних досліджень (Росія).  
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межах періоду зі збільшенням їх порядкового номера? Відповідь 
обґрунтуйте. 
2. В якого елемента другої групи головної підгрупи – Кальцію чи Барію 
більше виражені металічні властивості? Дайте відповідь, спираючись на 
уявлення про будову атомів цих елементів. 
3. Поясніть причину періодичної зміни властивостей елементів, 
виходячи з будови їх атомів. 
4. Що спільного в електронних конфігураціях атомів елементів однієї 
групи періодичної системи? 
5. Як змінюються хімічні властивості елементів у головних підгрупах зі 
збільшенням порядкового номера елемента? Чим визначається такий 
характер зміни властивостей? 
6. Який із металів найактивніше реагує з водою за однакових умов: 
натрій чи калій, магній чи алюміній? 
7. Визначте положення елементів у періодичній системі (період, група, 
підгрупа), якщо відомі електронні конфігурації їхніх атомів: 
1s22s22p63s23p3; 1s22s22p63s23 p64s1; 1s22s22p63s23p5; 1s22s22p63s23p64s2. 
8. Вказати причини, чому Флуор являється найсильнішим неметалом. 
9. Атом хімічного елемента має будову зовнішнього енергетичного 
рівня 3s23p5. Визначте цей елемент, напишіть формули його вищого 
оксиду та гідроксиду, вкажіть характер їх властивостей (кислотний, 
основний, амфотерний) і напишіть рівняння хімічних реакцій, які це 
підтверджують. 
10. Елемент знаходиться у ІІ групі, головній підгрупі періодичної 
системи. Його вищий оксид масою 30,6г прореагував з водою і утворив 
34,2г гідроксиду. Визначте цей елемент і напишіть електронну формулу 
його атома. 
11. Елемент розміщений у ІV групі, головній підгрупі періодичної 
системи. Його вищий оксид масою 20г сплавили з натрій гідроксидом і 
отримали 40,6г солі. Визначте цей елемент і напишіть електронну формулу 
його атома. 
12. Один з передбачених Д.І. Менделєєвим елементів, що належить до 
4-го періоду, утворює оксид, який містить 30,59% кисню. Який це 
елемент? 
13. Елемент Sі перебуває у природі у вигляді 3-х ізотопів: (28Si 92,3%), 
(29Si 4,7%), (30Si 3,0%). Обчислити відносну атомну масу Силіцію. 
 
Тестові завдання 
 
1. Укажіть правильне закінчення твердження – «Хімічний елемент – це 
вид атомів…» 
а) з певними фізичними та хімічними властивостями; 
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б) з певним зарядом ядра; 
в) з певною будовою зовнішнього енергетичного рівня; 
г) з певною кількістю енергетичних рівнів. 
2. Атомній орбіталі відповідає форма, яку вона має у просторі: 
    Атомна орбіталь                   Форма                                                                 
1) s;                а) дві взаємно перпендикулярно  розміщені гантелі;                                
2)  р;               б) гантелі; 
        3)  d;                в) сфера; 
        4)  f.                 г) складна форма у вигляді «квітки». 
3. Укажіть положення лужноземельних елементів у періодичній 
системі:                  
       а) період 3; 
       б) підгрупа ІА; 
       в) підгрупа ІІА; 
       г) підгрупа ІБ. 
4. Структурна одиниця періодичної системи, де розміщені   елементи з  
подібними хімічними властивостями – це: 
       а) підгрупа;                       б) група;                                                  
       в) малий період;               г) великий період. 
5. Порядковий номер хімічного елемента відповідає: 
    а) числу протонів; б) числу нейтронів; в) числу електронів; г)числу 
протонів і електронів. 
6. Число енергетичних рівнів у електронній оболонці атома  вказує на:     
    а) номер періоду; б) номер групи; в) радіус  атома; г) ступінь 
окиснення. 
7. Елементи головної підгрупи V групи періодичної системи 
утворюють оксиди: 
     а) основні; б) кислотні; в) амфотерні; г) один – основний, решта – 
кислотні. 
 8. Елемент, в ядрі атома якого міститься 17 протонів,   
характеризується тим, що: 
а) має в електронній оболонці 17 електронів;   б) є типовим металом;          
в) має електронну формулу 1s22s22p63s1; г) знаходиться у VI групі 
періодичної системи. 
9. Зі збільшенням порядкового номера елементів у головній підгрупі їх 
властивості змінюються: 
       а) зростає електронегативність;        б) зменшується радіус атома;  
       в) збільшується радіус атома; г) послаблюються металічні 
властивості. 
10. Властивості елементів у періодах періодичної системи зліва 
направо змінюються: 
а) від металічних до неметалічних;  
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б) від неметалічних до металічних;  
в) залишаються незмінними. 
 11. Укажіть електронну конфігурацію зовнішнього енергетичного 
рівня атомів лужних елементів: 
        а)…ns2;  б)… ns2np1; в)…ns1;  г)…ns1np1. 
 12. Укажіть правильне закінчення твердження – «Електронегативність 
елементів у підгрупах зверху вниз …»: 
    а) не змінюється; б) зменшується; в) зростає; г) спочатку 
зменшується, а потім зростає. 
  13. Укажіть місце розташування неметалічних елементів у 
періодичній системі: 
а) підгрупи А І – ІІІ груп; 
б) підгрупи Б І – ІІІ груп; 
в) підгрупи А V – VIII груп; 
г) підгрупи В V – VIII груп.   
 
1.4. ХІМІЧНИЙ ЗВ'ЯЗОК 
 
1.4.1. Типи хімічного зв'язку 
 
Тільки благородні гази за звичайних умов перебувають в 
одноатомному стані. Атоми інших хімічних елементів не існують у 
природі самостійно, а входять до складу молекул або кристалічних 
решіток. 
Утворення молекул приводить до виграшу енергії тому, що 
молекулярний стан за звичайних умов стійкіший, ніж атомний. 
 Опираючись на знання про будову атома можна пояснити 
природу і механізм утворення хімічних зв'язків. 
 В утворенні хімічного зв'язку між атомами беруть участь так 
звані валентні електрони – електрони, які перебувають на 
зовнішньому енергетичному рівні. Найбільш стійкими є завершені 
енергетичні рівні. Так, завершеними рівнями вважають рівні атомів 
благородних газів Гелію (2 електрони), Неону, Аргону та інших (по 
8 електронів). Саме тому атоми цих елементів за звичайних умов не 
реагують з іншими хімічними елементами. 
Зовнішні енергетичні рівні інших елементів являються 
незавершеними. В процесі взаємодії вони завершуються. Це 
досягається приєднанням чи віддачею валентних електронів, або 
утворенням спільних електронних пар. 
Розрізняють три основних типи хімічного зв'язку: ковалентний, 
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йонний і металічний. Існує ще один тип зв'язку – водневий. Він 
може бути як внутрішньомолекулярним, так і міжмолекулярним. 
 
1.4.2. Ступінь окиснення і валентність 
 
Ступінь окиснення – це умовний заряд атома у сполуці, 
обчислений за припущенням, що вона складається тільки з 
йонів.  
Ступінь окиснення виражає значення електричного заряду і 
може мати від'ємне, додатне і нульове значення. Ступінь окиснення 
позначають арабськими цифрами із знаками «+» або «-» і ставлять 
над символом елемента:                                                     
                 +1  -2     0       +1+5 -2      +1   +6    -2        -3  +1     +6 -2 
H2S, Br2, HNO3, K2Cr2O7, (NH4)2SO4. 
Додатнє значення ступеня окиснення мають атоми, що віддають 
свої електрони іншим атомам. Як правило – це метали, Гідроген 
(крім гідридів металів) і інші. 
Найвищий додатній ступінь окиснення виявляють елементи, 
коли в утворенні зв'язку беруть участь всі валентні електрони його 
атома. Чисельно він дорівнює номеру групи, в якій він перебуває: 
                             +5                +6               +7                  +7   
HNO3, K2Cr2O7, Cl2O7, KMnO4. 
Від'ємне значення ступеня окиснення мають атоми, які 
приєднали або наблизили до себе електрони інших атомів. 
Найнижчий від'ємний ступінь окиснення виявляє елемент, якщо він 
приєднує або наближає до себе стільки електронів, щоб зовнішній 
енергетичний рівень вважався завершеним: 
                -1           -2    -3           -4 
HBr, H2S, NH3, CH4.            
Нульове значення ступеня окиснення мають атоми у молекулах 
простих речовин, оскільки електронна хмара при цьому 
рівновіддалена і належить обом атомам, що входять до складу 
молекули: 
                      H2, O2, N2, P4, S8.  
 Молекула будь–якої речовини електронейтральна, бо 
алгебраїчна сума ступенів окиснення атомів у сполуці завжди 
дорівнює нулю. Розглянемо це на прикладі сульфату натрію: 
Na2SO4(+1·2) + (+6) + (-2·4) = 0. 
Багато елементів мають декілька значень ступенів окиснення. 
Наприклад, у сполуках НСl, Cl2, НСlО, НClO2, НСlO3, НСlO4 
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ступінь окиснення Хлору відповідно дорівнює -1, 0, +1, +3, +5, +7. 
Ступінь окиснення цього елемента -1 вважається найнижчим, +7                  
– найвищим, а 0, +1, +3, +5 – проміжними.  
Валентність характеризує здатність атомів до утворення 
хімічних зв'язків з атомами інших елементів. 
Сучасне визначення валентності: 
Валентність визначають як число хімічних ковалентних 
зв'язків, якими даний атом з'єднаний  з іншими. 
Валентність, на відміну від ступеня окиснення, не має знака. 
Валентність – це число зв'язків. Вона не може бути нульовою, 
від'ємною чи додатньою. 
 
1.4.3. Ковалентний зв'язок 
 
Ковалентним називається зв'язок, що здійснюється однією 
або декількома спільними електронними парами. 
Механізм утворення ковалентного зв'язку розглянемо на 
прикладі утворення  молекули водню: 
Н + Н = Н2; ДН = - 436 кДж/моль 
Ядро вільного атома Гідрогену  оточене 
сферичною електронною хмарою, 
утвореною 1s – електроном.   Під час 
зближення атомів відбувається часткове 
перекривання їх електронних хмар. Як 
наслідок, між центрами обох ядер 
виникає молекулярна двохелектронна 
хмара, що має максимальну густину в 
просторі між ядрами. Збільшення густини негативного заряду 
сприяє зростанню сил притягання між ядрами і молекулярною 
хмарою. 
В результаті спостерігаємо зближення відстані між ядрами обох 
атомів Гідрогену на 0,106 – 0,073 = 0,033 нм. Хімічний зв'язок тим 
міцніший, чим більше перекривання електронних орбіталей. 
Отже, ковалентні зв'язки утворюються в результаті 
перекривання електронних хмар атомів.  
Хімічні зв'язки зображають за допомогою зовнішнього 
енергетичного рівня у вигляді крапок, поставлених біля символу 
хімічного елемента.             
Рис. 5. Схема перекривання 
електронних орбіталей при 
утворенні молекули водню 
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 ..       ..     ..    .. 
:F· + ·F = :F : F:           F – F  
 ¨   ¨     ¨     ¨   одинарний  зв'язок              
  .        .       ..    .. 
:О· + ·О: = О: :О          О = О                                                     
  ¨        ¨       ¨     ¨  подвійний зв'язок          
   .        . 
: N· + ·N: = :N N:        N ≡ N 
        .      .      потрійний зв'язок 
У наведених прикладах спільні електронні пари не зміщені ні до 
одного з атомів. Кожен з атомів, що входить у склад молекули, має 
ступінь окиснення 0, а такий зв'язок називається неполярним. Він 
характерний для простих речовин. 
Проте складних речовин у природі набагато більше. До них 
входять атоми різних неметалів з різною електронегативністю. 
Електронегативність – це здатність атома у сполуці 
приєднувати або наближати до себе 
валентні електрони. 
В межах періоду електронегативність 
зростає зліва направо зі збільшенням заряду 
ядра атома. 
В молекулах НВr, H2S, NH3, СH4 і багатьох 
інших в атомів, що входять до складу молекул, 
різна електронегативність. В цих випадках 
електронні хмари ковалентного зв'язку зміщені в 
бік атома з більшою відносною електронегативністю. 
Утворення молекули НCl можна зобразити схемою: 
 ¨                   ¨ 
Н· + ·Cl: = Н+ :Cl-:                               
           ¨              ¨ 
В цьому випадку спільна електронна пара зміщена в бік атома 
Хлору, оскільки відносна електронегативність цього атома  більша, 
ніж атома Гідрогену. 
Отже, якщо спільна електронна пара зміщена до одного з 
атомів, що входять до складу молекули, то такий ковалентний 
зв'язок називається полярним. 
 Можливий інший механізм утворення ковалентного зв'язку – 
донорно – акцепторний. У цьому випадку хімічний зв'язок виникає 
Рис. 7. Схема утворення  
зв'язку у молекулі НСl 
Рис. 6.Схема утворення 
зв'язків у молекулі флуру F2 
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за рахунок двоелектронної хмари одного атома і вільної орбіталі 
іншого атома. 
Атом, що надає неподільну електронну пару називають донором, 
а атом, що приймає її, надаючи вільну орбіталь, називають 
акцептором. 
Прикладом донорно–акцепторної взаємодії є реакції з 
утворенням йонів амонію NH4+ і гідроксонію H3O+. Процес 
утворення йона амонію між йоном Гідрогену, що має вільну 1s0 
орбіталь і молекулою амоніаку, що має неподілену двоелектронну 
хмару, можна подати за схемою: 
                                 Н                           Н 
                                                    ..                                             .. 
            H+          +  : N: Н             [Н N: Н]+ 
                                  ..                                            .. 
                                 Н                          Н   
Незважаючи на різний механізм утворення, усі чотири зв'язки є 
рівноцінними і однаковими за властивостями. 
 
1.4.4. Властивості ковалентного зв'язку 
 
Характерними властивостями ковалентного зв'язку є його 
довжина, енергія, насичуваність і направленість. 
Довжина зв'язку – це відстань між ядрами атомів, що 
входять до складу молекули. 
Хімічний зв'язок тим міцніший, чим меншою є його довжина. 
Вона вимірюється в нм (10-9м). 
Енергія зв'язку – визначається кількістю енергії, необхідної 
для розриву зв'язку. 
Вона вимірюється у кілоджоулях, віднесених до 1 моль речовини 
(кДж/моль). Зі збільшенням кратності зв'язку енергія збільшується. 
Наприклад, енергія зв'язку Н – Н у молекулі водню Н2 становить 
435 кДж/моль, а енергія зв'язку N ≡ N у молекулі азоту N2 – 940 
кДж/моль. 
Під насичуваністю зв'язку розуміють здатність атомів 
утворювати обмежену кількість валентних зв'язків. 
Внаслідок насичуваності зв'язків молекули мають певний склад 
(Сl2, H2S, NH3, СH4 тощо). 
Напрямленість зв'язку зумовлює просторову структуру 
молекул, тобто їх форму. 
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Розглянемо це на прикладі утворення молекул НСl, H2О, NH3. 
При утворенні молекули НСl відбувається перекривання 1s – 
орбіталі атома Гідрогену з р– орбіталю атома Хлору (див. рис.7). 
Молекули такого типу називають лінійними. 
На зовнішньому енергетичному рівні атома Оксигену перебувають 6 
електронів, з них  2 – неспарені:                             2s2  2p4.                                             
     Їх орбіталі взаємно перпендикулярні, тобто розміщені одна 
від одної під кутом 90º.  
Під час утворення молекули води                  
орбіталь кожного неспареного р –елекрона атома Оксигену 
перекривається з орбіталю 1s – електрона атома Гідрогену. 
Хімічні зв'язки у цьому випадку повинні 
бути під кутом 90º. Проте, завдяки 
відштовхувальній дії двох неподілених 
електронних пар в атомі Оксигену, цей кут 
між зв'язками у молекулі води дорівнює 
104,5º. 
Молекули такого 
типу називають 
кутовими. Таку саму 
форму матимуть молекули H2S, H2Sе, H2Те. 
В утворенні молекули амоніаку NH3 
беруть участь три неспарених р–електрони 
атома Нітрогену 2s22p3, електронні орбіталі 
яких також взаємно перпендикулярні і 1s 
електрони трьох атомів Гідрогену.                                                                            
Зв'язки розміщені вздовж 3-х осей                
р–орбіталей. Молекула має форму 
правильної піраміди: в кутах трикутника розміщені атоми 
Гідрогену, а на вершині піраміди – атом Нітрогену. Кут між 
зв'язками N - Н дорівнює 107,3º.  
Отже, атом Нітрогену утворює з атомами Гідрогену молекулу, 
яка має пірамідальну форму. Таку ж форму матимуть молекули 
РH3, АsH3, SbH3. 
 
1.4.5. Йонний зв'язок 
 
Хімічний зв'язок, який виникає при електростатичній 
Рис. 8. Схема 
утворення зв'язків у 
молекулі H2О 
Рис. 9. Схема 
утворення зв'язків у 
молекулі NH3 
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взаємодії протилежно заряджених йонів, називається йонним. 
Теорію йонного зв'язку запропонував у 1916 р. Л. Коссель. 
Запропонований механізм включає такі стадії: 
а) атоми з меншою електронегативністю віддають електрони, 
перетворюючись на позитивно заряджені йони (катіони): 
Nа  - 1е- = Na+ 
Са - 2е- = Ca2+ 
б) атоми з більшою електронегативністю приймають електрони, 
перетворюючись на негативно заряджені йони (аніони): 
Сl + 1e- = Cl- 
S + 2e- = S2- 
в) протилежно заряджені йони притягуються між собою, 
зближуючись доти, поки сили притягання не врівноважуються 
силами відштовхування електронних оболонок: 
   Na+ + Cl-  = Na+Cl- 
Ca2++ S2- = Ca2+S2-.    
Сполуки з йонним типом зв'язку утворюються в результаті 
взаємодії елементів, атоми яких значно відрізняються своєю 
електронегативністю, наприклад, атоми елементів головних підгруп 
І та ІІ груп з атомами елементів 
головних підгруп VI та VII груп. 
Йонні сполуки мають високі 
температури плавлення і кипіння, 
проявляють електропровідність у 
розплавленому стані, у воді легко 
дисоціюють на йони. 
Йонні сполуки складаються з 
окремих молекул тільки у 
пароподібному стані. У твердому 
кристалічному стані вони складаються з позитивних і негативних 
йонів, розміщених у певному порядку. 
Так, наприклад, у молекулі хлориду натрію кожний йон Натрію 
Na+ оточений шістьма йонами Хлору Cl-, а кожен йон Хлору Cl- 
оточений шістьма йонами Натрію Na+. Кристал хлориду натрію 
являє собою гігантську структуру, яка складається з таких йонів 
(див. рис. 10). Молекули в кристалі відсутні.  
В утворенні йонного зв'язку можуть брати участь складні 
катіони і аніони, наприклад NH4+,  NO3-, SO42-, РO43- тощо. 
Рис.10. Кристалічна решітка 
хлориду натрію 
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 Йонний зв'язок слід вважати граничним випадком ковалентного 
полярного зв'язку, коли спільні електронні пари значно зміщуються 
до атомів з більшою електронегативністю. 
 Речовин з йонним типом хімічного зв'язку відомо багато, це – 
основні та амфотерні оксиди, основи, солі, кислоти у водних 
розчинах і інші сполуки. 
Проте за чисельністю вони значно поступаються перед 
сполуками з ковалентним зв'язком. 
 
1.4.6. Металічний зв'язок 
 
 Зв'язок, який утворюється внаслідок взаємодії відносно 
вільних (усуспільнених) електронів з йонами металів, називають 
металічним зв'язком. 
Згідно з розташуванням в 
періодичній системі метали мають 
найбільшу кількість валентних 
електронів. Ці електрони слабо 
сполучені з ядрами і можуть досить 
легко відриватись. Внаслідок цього в 
кристалічній решітці металів 
з'являються позитивно заряджені 
йони і вільні електрони. Ці 
електрони називають усуспільненими або електронним газом.     
Вони можуть переміщуватись, при чому, коли частина атомів 
втрачає свої електрони, то утворені йони можуть приймати ці  
вільні електрони. Внаслідок цього метали можна уявити як ряд 
позитивних йонів, розташованих в певних місцях кристалічної 
гратки, і великої кількості електронів, досить вільно мігруючих у 
полі позитивних центрів. У цьому полягає несхожість металічного 
зв'язку з ковалентним, який має чітку напрямленість у просторі. 
Для металів, навпаки, не існує ніякої напрямленості зв'язків, 
оскільки валентні електрони розташовані у них майже рівномірно. 
Цим пояснюється висока теплопровідність, електропровідність, 
пластичність та пружність металів. 
 
1.4.7. Водневий зв'язок 
 
Водневий зв'язок – це зв'язок між атомом Гідрогену однієї 
Рис.11. Металічний зв'язок
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молекули і електронегативним атомом іншої молекули.  
Останній зміщує до себе електронну хмару від сполучених з ним 
атомів, що спричинює виникнення на цьому частково негативного 
заряду (д-), тоді на атомі Гідрогену виникає частково позитивний 
заряд (д+). Далі цей частково позитивний атом Гідрогену 
притягається до електронегативного атома – донора сусідньої 
молекули за донорно–акцепторним механізмом. 
Як приклад, наведемо утворення водневого зв'язку між кількома 
молекулами води. Зв'язок О – Н в молекулі H2О є полярним з 
надлишком негативного заряду (д-) на атомі Оксигену. Атом 
Гідрогену має частковий позитивний заряд (д+), тому може 
взаємодіяти з неподільною парою електронів атома Оксигену 
сусідньої молекули, як позначено на схемі (водневий зв'язок 
позначається крапками). 
           H+ H+…  O2-…  H+           H+ …  O2-  
   
 
                  O2-…  H+      H+…   O2-…   H+         H+  
Наявністю водневих зв'язків пояснюється вища температура 
кипіння  води (100ºС) порівняно з водневими сполуками елементів 
підгрупи Оксигену (H2S, H2Sе, H2Те). Адже, у випадку кип'ятіння 
води потрібно витратити додаткову енергію для руйнування 
водневих зв'язків. 
Особливо поширені водневі зв'язки у молекулах білків, 
нуклеїнових кислот, деяких біологічно активних сполук. Отже, 
водневі зв'язки відіграють важливу роль у процесах життєдіяльності 
організмів. 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Яку максимальну валентність можуть мати у хімічних сполуках 
елементи Сl, N, S, Р? 
2. Визначте ступені окиснення елементів Р, Мn, S, N, Сr у таких 
сполуках: P2O5, КМnO4, Аl2(SO4)3, NH4Сl, K2Сr2O7. 
3. Які з перелічених речовин мають йонну, а які – ковалентну будову: 
НNO3, КСl, H2S, СаSO4, N2O5? 
4. Опишіть два механізми утворення ковалентного зв'язку: 
узагальнення неспарених електронів та донорно – акцепторний. 
5. Що спільного і в чому відмінність полярного і неполярного 
ковалентного зв'язку? 
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6.  Що розуміють під валентністю елемента? 
7. За звичайних умов вода – рідина, а гідрогенсульфід H2S – 
газоподібна речовина. Чим можна пояснити відмінність у властивостях 
цих речовин? 
8. Які типи зв'язку існують між атомами у молекулах Сl2, N2, МgSO4, 
NO2, H3РO4, КОН? 
9. Як пов'язані з будовою атома: а) хімічна інертність елементів Не і Аr;                 
б) хімічна активність елементів Nа і К? 
10. Напишіть електронні і структурні формули речовин: хлороводню 
НСl, нітратної кислоти НNO3, амоніаку NH3, води H2О. 
11. В бік якого елемента зміщуються спільні електронні пари в 
молекулах таких сполук: N2О, СО, РH3, NО, НВr, АlСl3, СаH2? 
12. Відносна густина газу за повітрям дорівнює 1,517. Яку кількість 
речовини містить 11г цього газу? 
13.  Який з хімічних зв'язків є найбільш полярним? 
      Н – Сl ;   Н – Вr ;  Н – І ;  Н – Р ;  Н – S. 
 Поясніть, чому. Укажіть вид хімічного зв'язку. 
14. Метал масою 9 г, що має ступінь окиснення в сполуках +3, 
прореагував з хлоридною кислотою. При цьому виділилось водню 11,2 л 
(н.у). Назвіть метал, здійснивши відповідні розрахунки. 
15. Виберіть найпростішу формулу ванадій оксиду, якщо 4,21г оксиду 
містить 2,36 г металу. 
 
Тестові завдання 
 
1. Виберіть твердження щодо ковалентного полярного зв'язку: 
    а) зв'язок ґрунтується на електростатичному механізмі; 
    б) зв'язок утворюється за рахунок спільної електронної пари; 
    в) спільна електронна пара зміщена до одного з елементів; 
    г)спільна електронна пара симетрична відносно обох елементів. 
2. Виберіть валентність і ступінь окиснення атома Нітрогену в молекулі N2: 
     а) 3 та 0;  б) 1 та 1;  в) 1 та +3;  г) 3 та +3. 
3. Вкажіть зміну радіуса частинки при приєднанні електронів до 
нейтрального атома: 
    а) зменшується; б) збільшується; в) змінюється по-різному;                  
г) не змінюється. 
4. Виберіть молекулу, в якій існує потрійний зв'язок: 
    а) O2;  б) F2;  в) N2;  г) H2. 
5. Розташуйте сполуки в порядку зростання ступеня окиснення атома 
Нітрогену: 
    1) NH4Сl;  2) NаNO3;  3) N2O4;  4) КNO2. 
6. Спільна електронна пара характерна для утворення хімічного зв'язку: 
 
 
44
    а) йонного;    б) металічного;  в) ковалентного. 
7. Йонний тип хімічного зв'язку утворюється внаслідок: 
    а) електростатичної дії протилежно заряджених йонів; 
    б) електростатичної взаємодії однойменно заряджених йонів; 
    в) передавання пари електронів донора на вільну орбіталь акцептора. 
 8. Внаслідок приєднання електрона до атома утворюється частинка: 
     а) катіон;   б) аніон; в) збуджений атом;     г) радикал. 
  9. Внаслідок відривання електрона від атома утворюється частинка: 
     а) катіон;  б) радикал;     в) аніон;   г) збуджений атом. 
 10. Сполуки з ковалентним полярним типом зв'язку перелічені у рядку: 
       а) ВаСl2, НСl, P2, НІ; 
       б) NH3, РH3, НСl, NO2; 
       в) NаСl, СаСl2, N2, СO2. 
 11. Вкажіть ознаки речовин з йонною кристалічною граткою: 
      а) тверда, тугоплавка; 
       б) легко розчиняється у воді; 
       в) розплав проводить електричний струм; 
       г) летка, легкоплавка; 
       д) крихка. 
  12. За донорно–акцепторним механізмом утворюється частинка з 
ковалентним типом зв'язку: 
        а) H3O+;  б) НSO4-;  в) H2РO4-. 
13. Розташуйте сполуки в порядку зростання ступеня окиснення атома 
Хлору: 
       а) КСlO3;  б) Сl2;  в) КСlO4;  г) КСlО;  д) НСl. 
14. Виберіть чинник, що впливає на довжину хімічного зв'язку: 
       а) електронегативність атома, що утворює зв'язок; 
       б) радіуси атомів, що утворюють зв'язок; 
       в) ефективні заряди атомів, що утворюють зв'язок; 
       г) полярність зв'язку. 
 15. Виберіть процес, що відбувається при утворенні ковалентного 
неполярного зв'язку: 
       а) зміщення електронної густини від одного атома до іншого; 
       б) передавання електронів від одного атома до іншого; 
       в) усуспільнення неспарених електронів і рівномірний  розподіл 
електронної густини між атомами; 
       г) передавання пари електронів донора на вільну орбіталь 
акцептора. 
 16. Встановіть відповідність елемента електронній формулі його 
катіона: 
  Елемент:        Електронна формула 
однозарядженого катіона:  
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  1) Nа;                               а) 1s0; 
  2) К;                                 б)1s22s22p63s23p64s0; 
  3) Lі;                                в) 1s22s22p63s0; 
  4) Н;                                 г) 1s22s22p63s23p5; 
                                           д) 1s22s0. 
 
1.5. КЛАСИФІКАЦІЯ РЕЧОВИН 
НАЙВАЖЛИВІШІ КЛАСИ НЕОРГАНІЧНИХ СПОЛУК 
 
 Під класифікацією розуміють об'єднання різнобічних хімічних 
сполук у певні групи, які мають споріднені властивості. 
 Хімічні речовини прийнято поділяти на дві групи: порівняно 
невелику - простих речовин та численну групу складних речовин. 
 Складні речовини в свою чергу поділяють на найважливіші 
класи: оксиди, основи, кислоти, солі. 
       Схема 1 
 
В подальшому розглянемо детальніше окремі класи 
неорганічних сполук.  
 
1.5.1. Оксиди 
 
Оксидами називають складні речовини, до яких входять два 
елемента, один з яких Оксиген зі ступенем окиснення -2. 
Окрім благородних газів – гелію, неону та аргону, усі інші 
хімічні елементи утворюють оксиди. Їх можна поділити на дві 
групи: солетворні та несолетворні. 
Останні, в свою чергу, ділять на індиферентні та пероксиди. 
Солетворні – на основні, амфотерні та кислотні за наступною 
Речовини
Прості
Метали Неметали
Складні
Органічні
Неорганічні
Оксиди Основи Кислоти Солі
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схемою: 
     Схема 2 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Несолетворні оксиди 
Це оксиди, які не виявляють ні основних, ні кислотних 
властивостей, а також не утворюють солей. 
Індиферентних (байдужих) оксидів обмаль. Це оксиди 
двовалентного Карбону, Сульфуру, Силіціуму, Нітрогену, а також 
одновалентного Нітрогену – СО, SО, SiО, NО та N2O. 
Пероксиди розглядають як солі гідроген пероксиду H2O2, в яких 
атоми Оксигену зв'язані не тільки з атомами інших елементів, але й 
між собою. Прикладом може слугувати натрій пероксид Na2O2           
(Na – О – О – Na). 
У пероксидів ступінь окиснення Оксигену становить -1. 
Солетворні оксиди 
Основними називають такі оксиди, яким відповідають 
основи. 
Наприклад, K2О → КОН; Na2O → NaОН; 
СаО → Са(ОН)2;   Fe2O3→ Fe(ОН)3. 
Основні оксиди утворюються тільки металами. Деякі основні 
оксиди взаємодіють з водою і утворюють основи: 
              K2О + H2О = 2КОН; 
              ВаО + H2О = Ba(ОН)2. 
Для інших основних оксидів відповідні основи утворюються з 
відповідних солей: 
             FeSO4 + 2NaОН = Fe(ОН)2 + Na2SO4. 
Кислотними називають такі оксиди, яким відповідають 
кислоти: 
Наприклад, SO2 → H2SO3; СO2 → H2СO3; P2O5 → 2H3PO4. 
Більшість кислотних оксидів утворюють кислоти під час 
Оксиди
Несолетворні
Індиферентні Пероксиди
Солетворні
Основні Амфотерні Кислотні
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взаємодії з водою:  
                     SO3 + H2О = H2SO4; 
                     P2O5 + 3H2О = 2H3PO4. 
Кислотні оксиди утворюються неметалами і деякими металами, 
що виявляють вищі ступені окиснення (наприклад, хром(VI) оксиду 
СrО3 відповідає хроматна кислота H2СrO4, манган(VII) оксиду 
Mn2O7 відповідає манганатна(VII) кислота НMnO4). 
Амфотерними називають оксиди, які, залежно від умов, 
виявляють основні або кислотні властивості, тобто мають 
подвійні властивості. 
Наприклад, ZnO, Аl2O3, Cr2O3, ВеО і ін. Маючи подвійні хімічні 
властивості, амфотерні оксиди взаємодіють як з кислотами, так і з 
основами: 
             Аl2O3 + 6НСl = 2АlСl3 + 3H2О; 
             Аl2O3 + 6NaОН + 3H2О = 2Na3[Аl(ОН)6]. 
Якщо елемент утворює ряд оксидів: СrО, Сr2O3, СrO3, то оксиди 
з мінімальним ступенем окиснення (СrО) є основними, з 
максимальним (СrO3) – кислотними, а з проміжним (Сr2O3) - 
амфотерними. 
Добування оксидів 
Найпростішими є три: 
 Сполучення простих речовин з киснем, що може відбутися за 
різних умов: 
      С + O2 = СO2;                 4Р + 5O2 = 2P2O5; 
      4Na + O2 = 2Na2О;         2Са + O2 = 2СаО. 
 Горіння складних речовин: 
     СH4 + 2O2 = СO2 + 2H2О; 
     4NH3 + 3O2 = 2N2 + 6H2О. 
 Термічний розклад карбонатів, нітратів, гідроксидів: 
     МgСO3 = МgО + СO2; 
     2Сu(NO3)2 = 2СuО + 4NO2 + O2; 
     Са(ОН)2 = СаО + H2О. 
Хімічні властивості 
Найважливішими є три: 
• Основні оксиди взаємодіють з кислотами, утворюючи при 
цьому  сіль і воду: 
           ВаО + H2SO4 = ВаSO4 + H2О. 
•  Кислотні оксиди взаємодіють з основами, утворюючи сіль і 
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воду: 
                    СO2 + 2NaОН = Na2СO3 + H2О. 
• Основні і кислотні оксиди, взаємодіючи між собою, 
утворюють солі: 
                    СаО + SіO2 = СаSіO3. 
 
1.5.2. Основи 
 
Основами називають сполуки, молекули яких складаються з 
металу та гідроксидних груп - ОН. 
Згідно з міжнародною номенклатурою їх прийнято називати 
гідроксидами відповідних елементів з визначенням ступеня 
окиснення. Крім нових назв, у хімії залишились історичні 
(тривіальні) назви, наприклад: 
                     NaОН - натрій гідроксид (їдкий натр); 
                     Са(ОН)2 - кальцій гідроксид (гашене вапно); 
                     Fe(ОН)3 - ферум(ІІІ) гідроксид. 
Гідроксиди металів поділяють на дві групи: 
розчинні у воді (луги): КОН, NaОН, Са(ОН)2, Ва(ОН)2 
та нерозчинні у воді: Сu(ОН)2, Zn(ОН)2, Сr(ОН)3. 
Добування основ 
 Розчинні у воді основи добувають під час взаємодії лужних 
металів або їх оксидів з водою: 
                     2Na + 2H2О = 2NaОН + H2; 
                     Na2О + H2О = 2NaОН. 
 Малорозчинні і нерозчинні основи добувають дією лугів на 
водні розчини відповідних солей: 
                     FeСl2 + 2КОН = Fe(ОН)2↓ + 2КСl; 
                     Аl2(SO4)3 + 6NaОН = 2Аl(ОН)3↓+ 3Na2SO4. 
Хімічні властивості 
Властивості основ зумовлені гідроксид-йонами OH-. Розчини 
лугів мильні на дотик, роз'їдають рослинні та тваринні тканини. 
Вони змінюють забарвлення індикаторів: червоного лакмусу - на 
синій колір, безбарвного фенолфталеїну – на малиновий, 
помаранчевого метилоранжу – на жовтий колір. 
• Основи взаємодіють з кислотами: 
          КОН + НNO3 = КNO3 + H2О; 
         Fe(ОН)2 + 2НСl = FeСl2 + 2H2О. 
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Взаємодія основ з кислотами з утворенням солі і води 
називається реакцією нейтралізації. 
• Основи взаємодіють з кислотними оксидами: 
         Са(ОН)2 + СO2 = СаСO3↓ + H2О; 
         Fe(ОН)2 + SO3 = FeSO4 + H2О. 
• Луги взаємодіють з розчинами різних солей: 
         2NaОН + ZnSO4 = Zn(ОН)2↓ + Na2SO4; 
         Ва(ОН)2 + СuSO4 = ВаSO4↓ + Сu(ОН)2↓. 
• Більшість основ під час нагрівання розкладаються: 
                     2Аl(ОН)3 = Аl2O3 + 3H2О.  
Амфотерні гідроксиди 
Амфотерними називаються гідроксиди, які під час дисоціації 
утворюють одночасно гідроксид-йони ОН- та катіони Н+ . 
Такими є Zn(ОН)2, Аl(ОН)3, Сr(ОН)3 і ін. 
Амфотерні гідроксиди взаємодіють як з розчинами кислот, так і з 
розчинами лугів: 
         Zn(ОН)2 + H2SO4 = ZnSO4+ 2H2О; 
         Zn(ОН)2 + 2КОН = K2[Zn(ОН)4]. 
 
1.5.3. Кислоти 
 
 Кислотами називають сполуки, в молекулах яких містяться 
атоми Гідрогену, здатні заміщуватись на атоми металу з 
утворенням солей. 
За складом кислоти поділяються на безоксигенові (НСl, НF, НВr, 
НІ, H2S) та оксигеновмісні (НNO3, H2SO4, H3РO4, НClO4, H3АsO4). 
За силою кислоти поділяють на 3 групи: сильні (НNO3, H2SO4, 
НІ, НВr, НСl), середні (H3РO4, H2SO3) і слабкі (H2СO3, НСN, H2S, 
НNO2). 
Добування кислот 
 Як результат взаємодії оксидів неметалів з водою: 
               SO2 + H2О = H2SO3; 
              P2O5+ 3H2О = 2H3РO4. 
 Дією іншої кислоти (найчастіше H2SO4) на відповідну сіль: 
               Na2SіO3 + H2SO4 = Na2SO4 + H2SіO3↓; 
               ZnS + 2НВr = ZnВr2 + H2S. 
Хімічні властивості 
Більшість кислот добре розчинні у воді. Їх розчини кислі на 
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смак, роз'їдають рослинні і тваринні тканини, змінюють синє 
забарвлення лакмусу на помаранчеве, метилоранжу - на червоне. 
♦ Кислоти взаємодіють з металами: 
                2НСl + Zn = ZnСl2 + H2. 
Метали, розміщені в ряді стандартних електродних потенціалів 
ліворуч від Гідрогену, витісняють його з кислот. Не виділяється 
водень під час взаємодії металів із концентрованими сульфатною та 
нітратною  кислотами. 
♦ Взаємодія з основними оксидами, основами і солями: 
             2НСl + СаО = СаСl2 + H2О; 
               H2SO4 + Сu(ОН)2 = СuSO4 + 2H2О; 
  6НNO3 + Сa3(РO4)2 = 3Са(NO3)2 + 2H3РO4. 
Кислоти, як і основи, по-різному поводяться при нагріванні. 
Наприклад, кислоти H2СO3, H2SіO3 настільки нестійкі, що у 
вільному стані не добуті, відомі тільки їх водні розчини. Проте, щоб 
розкласти H2SO4, НСl, H2S їх слід нагріти до доволі високої 
температури. 
 
1.5.4. Солі 
 
Солями називають такі сполуки, які при дисоціації у водному 
розчині утворюють позитивно заряджені йони металів та 
негативно заряджені йони кислотних залишків. 
             K3РО4   3K+ + 34PO . 
Будь-яку сіль можна уявити як продукт взаємодії основи і 
кислоти, тобто реакції нейтралізації: 
             NaОН + НСl = NaСl + H2О 
Залежно від складу розрізняють такі типи солей: середні, кислі 
основні та деякі інші. 
Середні солі - це продукти повного заміщення атомів Гідрогену 
на атоми металу в молекулах кислот (Na2SO4, АlI3, K3РO4 і ін.) 
Кислі солі - це продукти неповного заміщення атомів Гідрогену 
на атоми металу в молекулах кислот (NaНSO4, КНСO3, Са(H2РO4)2 і 
ін.). 
Основні солі - це продукти неповного заміщення гідроксильних 
груп у молекулі багатокислотної основи на кислотні залишки 
(МgОНСl, Аl(ОН)2NO3, Ві(ОН)Вr2 і ін.). 
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Найважливіші способи добування солей 
 Взаємодією кислот з основами (реакція нейтралізації): 
              Са(ОН)2 + 2НNO3 = Са(NO3)2 + 2H2О. 
 Взаємодією металів з кислотами та солями: 
             Zn + НВr = ZnВr2 + H2↑; 
              Fe + СuSO4 = FeSO4 + Сu. 
 Реакціями між основними оксидами і кислотами: 
              Fe2O3 + 3H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 3H2О. 
 Взаємодією основ з кислотними оксидами: 
              Ва(ОН)2 + СO2 = ВаСO3↓+ H2О. 
 Взаємодією основних оксидів з кислотними: 
              Na2О + SO2 = Na2SO3. 
 Взаємодією кислот з солями: 
              ВаСl2 + H2SO4 = ВаSO4↓ + 2НСl. 
 Реакціями взаємодії солей між собою: 
              3Са(NO3)2 + 2K3РO4 = Сa3(РO4)2↓ + 6КNO3. 
Властивості солей 
В основному солі - тверді кристалічні речовини. Їх поділяють на 
розчинні, малорозчинні і практично нерозчинні. Хімічні властивості 
цих сполук зумовлюються їх відношенням до металів, кислот і 
солей. 
♦ У ряді стандартних електродних потенціалів кожен 
попередній метал витісняє наступні з розчинів їх солей: 
            Рb + 2АgNO3 = Рb(NO3)2 + 2Аg. 
♦ Солі взаємодіють з лугами: 
            FeSO4 + 2LіОН = Fе(ОН)2↓ + Li2SO4. 
♦ Солі взаємодіють з кислотами: 
            Zn(NO3)2 + H2S = ZnS↓ + 2НNO3. 
♦ Чимало солей здатні взаємодіяти між собою: 
            МgСl2 + K2СO3 = МgСO3↓ + 2КСl. 
  В усіх висвітлених випадках можливі хімічні реакції, якщо 
вихідні речовини перебувають у розчинах.  
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. На які два типи поділяють оксиди? 
2. Які оксиди є солетворними? Наведіть приклади. 
3. Дайте визначення гідроксидам. Наведіть приклади. 
4. Які оксиди є кислотними? 
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5. Що таке амфотерні оксиди? Наведіть приклади. 
6. На які групи поділяються основи за кислотністю? 
7. На які групи поділяються основи за розчинністю у воді? Наведіть 
приклади. 
8. Які сполуки називають лугами? 
9. Дайте визначення одноосновних та багатоосновних кислот. Наведіть 
приклади цих сполук. 
10. Наведіть приклади безоксигенових кислот. 
11. Що називають кислотоутворювальним елементом? 
12. Які гідроксиди є амфотерними. Наведіть приклади. 
13. На які типи поділяють солі? 
14. Які сполуки належать до середніх солей? Наведіть приклади. 
15. Що таке кислі солі? Наведіть приклади. 
16. Що таке основні солі? Наведіть приклади. 
17. Складіть рівняння реакцій, за допомогою яких можна здійснити 
перетворення: 
      а) Zn→ ZnO→ZnS→ Zn(ОН)2→ZnO; 
                        NaАlO2 
         ↑ 
      б) Аl2O3→ Аl(ОН)3→Аl2(SO4)3. 
         ↓ 
                        Аl(NO3)3 
18. Напишіть рівняння реакцій  за поданою схемою: 
      а) алюміній сульфід → сульфур(IV) оксид → натрій сульфіт →             
сульфур(IV) оксид → сульфур(VI) оксид; 
      б) мідь → купрум(ІІ) оксид → купрум(ІІ) сульфат → купрум(ІІ) 
гідроксид → купрум(ІІ) оксид → мідь. 
19. Які із зазначених речовин реагують з калій гідроксидом: НNO3, Са, СO2, СuSO4, Сu(ОН)2, P2O5. Складіть рівняння реакцій. 
20. Якими способами можна добути з однієї солі іншу: 
        а) Рb(NO3)2 →  РbSO4;   б) СuСl2 → СuSO4;        в) Fe2(SO4)3 → FeСl3. 
21. Визначте кількість речовини, масу солі і об'єм водню, що 
утвориться під час дії сульфатної кислоти на алюміній масою 5,4 г. 
22. Вапняк, масою 1 кг з масовою часткою домішок 15%, прожарили. 
До твердого залишку добавили надлишок води. Яку масу кальцій 
гідроксиду отримали при цьому? 
23. При нагріванні 24 г суміші купрум (ІІ) гідроксиду та натрій 
гідроксиду виділилось 0,1 моль води. Визначте масову частку купрум (ІІ) 
гідроксиду в суміші. 
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Тестові завдання 
 
1. Серед наведених хімічних рівнянь реакцією нейтралізації є: 
    а) Мg + 2НСl = МgСl2 + H2↑;              
    б) SO3 + H2О = H2SO4;    
    в) NaОН + НСl = NaСl + H2О .  
2. Основним оксидом серед наведених речовин є: 
     а) купрум хлорид;   б) нітроген (V) оксид;  в) кальцій оксид. 
3. В якому випадку не відбувається хімічна реакція, якщо попарно 
змішувати такі розчини: 
    а) калій хлорид і кальцій нітрат; 
    б) натрій карбонат і хлоридну кислоту; 
    в) купрум сульфат і натрій гідроксид. 
4. Визначте основний оксид: 
    а) ферум (ІІ) оксид;   б) сульфур (VI) оксид;  в) карбон (ІV) оксид. 
5. В якому разі відбувається реакція з випаданням осаду: 
    а) натрій гідроксид і нітратна кислота; 
    б) аргентум нітрат і хлоридна кислота; 
    в) кальцій карбонат і хлоридна кислота. 
6. З утворенням води відбувається реакція між: 
    а) сульфатною кислотою і барій хлоридом; 
    б) натрій гідроксидом і купрум хлоридом; 
    в) сульфатною кислотою і калій хлоридом. 
7. Із кислот здатний витісняти водень такий метал: 
    а) срібло;    б) магній;      в) мідь. 
8. У пробірки з розчином хлоридної кислоти вмістили шматочки:  
    а) цинку;   б) міді;      в) заліза.  
В якій пробірці не спостерігатиметься жодних змін? 
9.У водному розчині з утворенням осаду відбуватиметься реакція: 
  а) NaСl + NH4ОН →…; б) МgВr2 + АgNO3 →…; в) Ва(NO3)2 + КСl →. 
10. При взаємодії натрію з водою утворюються такі продукти: 
   а) NaОН + H2O2;       б) Na2О + H2;         в) NаОН + H2.   
11. У реакції Аl(ОН)3 + 3NаОН = Na3[Аl(ОН)6] алюміній гідроксид виявляє властивості: 
   а) основні;   б) кислотні;     в) амфотерні. 
12. Амфотерний характер має сполука: 
    а) Аl(ОН)3;  б) КОН;    в) Са(ОН)2.    
13. У водних розчинах з утворенням слабкої кислоти відбувається 
реакція: 
      а) АgNO3 + NаСl;  б) Na2СO3 + НСl;           в) Na2SO4 + НNO3.    
14. Солі сульфатної кислоти називають: 
      а) сульфітами;   б) сульфатами;             в) сульфідами.   
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15. У водних розчинах з утворенням осаду відбувається реакція: 
      а) НСl + NH4ОН →…;       б) Ва(NO3)2 + K2SO4 →…;  
      в) СuСO3 + НСl →… .   
 
1.6. ГІДРОЛІЗ СОЛЕЙ 
 
1.6.1. Визначення реакцій гідролізу 
 
Проводячи досліди в хімічних лабораторіях, вам приходилось 
стикатись з трьома типами середовищ: кислим, лужним і 
нейтральним. 
Для характеристики кислотності середовища прийнято 
користуватись водневим показником рН. 
У чистій воді та нейтральних розчинах солей і неелектролітів 
концентрація йонів H+ (носіїв кислого середовища) дорівнює 
концентрації йонів OH- (носіїв лужного середовища), тобто [H+] =            
= [OH-]. 
Концентрація йонів [H+] при цьому дорівнює 10-7моль/л,             
рН =-lg10-7= 7 (для зручності користування). У кислому середовищі, 
де [H+] > 10-7, значення рН < 7, а в лужному середовищі,                  
де [H+] < 10-7, значення рН >7. 
 Реакція розчинів солей, на перший погляд, повинна бути 
нейтральною, оскільки вони не містять ні йонів Гідрогену H+, ні 
гідроксид – йонів OH-. Проте досліди показали, що розчини 
середніх солей можуть мати як нейтральну, так і кислу або лужну 
реакцію. Причиною цього є взаємодія  солей з водою. 
Процес взаємодії солі з водою, внаслідок якого змінюється рН 
середовища, називається реакцією гідролізу. 
Як пояснити це явище? Хоча вода є малодисоційованою 
сполукою, все ж утворює якусь кількість йонів H+ і OH-. В процесі 
розчинення середніх солей у воді той чи інший з цих йонів може 
сполучатися з катіонами чи аніонами солі, утворюючи леткі, 
малорозчинні або малодисоційовані сполуки. 
 
1.6.2. Походження солей 
 
Будь – яку сіль можна розглядати як продукт взаємодії кислоти і 
основи. Так, карбонат калію K2СO3 утворений слабкою 
карбонатною кислотою H2СO3 і сильною основою гідроксидом 
калію КОН. 
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Виходячи з цих критеріїв, солі поділяють на чотири групи: 
1. Солі, утворені слабкою кислотою і сильною основою. Окрім 
K2СO3 до цієї групи можна віднести Na3РO4, K2S, СH3СООNа та 
інші. 
2. Солі, утворені сильною кислотою і слабкою основою, 
наприклад: NH4Сl, ZnSO4, Fе(NO3)2. 
3. Солі, утворені слабкою кислотою і слабкою основою, 
наприклад: СH3СООNH4, NH4СN, Al2S3. 
4. Солі, утворені сильною кислотою і сильною основою. 
Прикладом цієї групи солей можуть слугувати NаСl, K2SO4, 
Ва(NO)2 і інші. 
При розчиненні у воді кожна з груп солей веде себе по – різному. 
 
1.6.3. Випадки гідролізу солей 
 
Розглянемо різні випадки гідролізу солей: 
1. Гідроліз солі, утвореної слабкою кислотою і сильною 
основою. 
Як приклад, наведемо гідроліз нітриту натрію NаNO2. Під час 
розчинення у воді ця сіль повністю дисоціює на йони Na+ і 2NO . У 
воді, як вам відомо, якась частина молекул води теж існує у 
йонному вигляді: 
H2О  H+ + OH- 
Між йонами обох речовин можлива хімічна взаємодія. Йони 
натрію Na+ не можуть зв'язати гідроксид – йони OH-, оскільки 
NаОН – сильний електроліт, а сильні електроліти існують у розчині 
тільки в йонному вигляді. 
Нітрит – йони 2NO , навпаки, зв'язують йони Гідрогену H+ з 
утворенням слабкого електроліту – нітритної кислоти НNO2: 

2NO  + H
+   НNO2 
Це так звана скорочена форма рівняння. 
Рівняння реакції гідролізу в йонній формі має такий вигляд: 
Na+ + 2NO  + H2О  Na+ + Н 2NO  + ОH- 
Нарешті, рівняння реакції гідролізу нітриту натрію в 
молекулярній формі: 
NаNO2 + H2О   НNO2 + NаОН 
Отже, розчинення нітрату натрію NаNO2  у воді призвело до 
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порушення рівноваги і зміни рН розчину: 
[H+] < [ОH-]. 
Висновок І. Солі, утворені слабкою кислотою і сильною 
основою, піддаються гідролізу. При цьому створюється лужне 
середовище (рН >7). 
2. Гідроліз солей, утворених сильною кислотою і слабкою 
основою. 
Гідроліз цієї групи солей розглянемо на прикладі хлориду 
амонію NH4Сl. Реакція гідролізу також відбуватиметься, але 
взаємодіятимуть між собою йони амонію 4NH  і гідроксид – йони 
ОH-: 
 

4NH + ОH- NH4ОН 
Як наслідок, частина йонів ОH- зв'язується йонами NH4+, а йони  
H+ перебуватимуть в надлишку. 
Рівняння гідролізу в йонній формі: 

4NH + Cl- + H2O  Cl- + NH4ОН + H+ 
Рівняння гідролізу в молекулярній формі: 
NH4Сl + H2О  NH4ОН + НСl. 
Отже, у процесі розчинення хлориду амонію NH4Сl у воді також 
відбулось порушення рівноваги і зміна рН розчину: [H+] > [ОH-]. 
Висновок ІІ. Солі, утворені сильною кислотою і слабкою 
основою, піддаються гідролізу. При цьому утворюється кисле 
середовище ( рН<7). 
3. Гідроліз солей, утворених слабкою кислотою і слабкою 
основою. 
Солі цієї групи гідролізують одночасно як за катіоном, так і за 
аніоном. Так, наприклад, гідроліз амоній ацетату СH3СООNH4 
відбувається за рівнянням: 
СH3СОO-+ NH+4 + H2О  СH3СООН + NH4ОН; 
СH3СООNH4 + H2О  СH3СООН + NH4ОН. 
Такі солі гідролізують більшою мірою порівняно з двома 
попередніми випадками. Причиною слугує те, що в результаті 
реакції утворюється два слабкі електроліти. 
Реакція розчинів таких солей визначається співвідношенням сил 
слабких електролітів. В згаданому випадку вона наближається до 
нейтральної, оскільки за ступенем дисоціації  обидва електроліти 
близькі між собою. 
 
 
57
 Однак, реакції водного розчину солей цієї групи можуть бути як 
слабокислими, так і слаболужними. Так, реакція водного розчину 
карбонату амонію (NH4)2СO3 

4NH + 23CO + H2О  NH4ОН + Н 3CO , 
 слаболужна, оскільки ступінь дисоціації NH4ОН більший, ніж 
ступінь дисоціації йона НСO3-. 
Висновок ІІІ. Солі, утворені слабкою кислотою і слабкою 
основою, також піддаються гідролізу. Проте, реакції їх водного 
розчину залежать від величини ступеня дисоціації їх продуктів 
гідролізу і можуть бути нейтральними, слабокислими і 
слаболужними.  
4. Гідроліз солей, утворених сильною кислотою і сильною 
основою. 
Йони таких солей не утворюють з водою слабких електролітів, а 
тому не порушується рівноважна концентрація між йонами H+ і ОH-. 
Показник кислотності середовища рН при цьому дорівнює 7–и. 
Висновок ІV. Солі, утворені сильною кислотою і сильною 
основою не вступають у реакцію гідролізу. Середовище при цьому 
залишається нейтральним. 
Слід зазначити, що для більшості солей гідроліз є оборотним 
процесом, але якщо продукти гідролізу виходять із сфери реакції, то 
гідроліз відбувається необоротно. 
Al2S3 + 6H2О = 2Аl(ОН)3↓ + 3H2S↑ 
У рівняннях необоротного гідролізу ставиться знак рівності. 
 
1.6.4. Складання рівнянь реакцій гідролізу 
 
 Гідроліз солей, утворених слабкими багатоосновними 
кислотами (H2СO3, H2S і ін.) і сильними основами відбувається 
ступінчасто. При цьому утворюються кислі солі. Так, гідроліз 
карбонату калію K2СO3 можна виразити рівняннями: 
Перший ступінь: 
а) СO32- + H2О  НСO-3 + ОH- (скорочена йонна форма); 
б) 2K+ + СO32- + H2О  K++ НСO3- + K+ + ОH- (йонна форма); 
   в) K2СO3 + H2О  КНСO3 + КОН (молекулярна форма). 
Другий ступінь: 
а) НСO3- + H2О  H2СO3 + ОH-; 
б) K+ + НСO3- + H2О  H2СO3 + K+ + ОH-; 
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   в) КНСO3 + H2О  H2СO3 + КОН. 
Однак, за нормальних умов гідроліз практично обмежується 
першим ступенем. Це пояснюється тим, що йони НСO3- дисоціюють 
значно важче, ніж молекули H2СO3. 
Гідроліз солей, утворених багатокислотними слабкими основами 
і сильними кислотами (АlCl3, FеSO4, Zn(NO3)2) також відбувається 
ступінчасто. При цьому утворюються основні солі.  
Як приклад, розглянемо гідроліз солі Zn(NO3)2. 
Перший ступінь: 
   а)  Zn2+ + H2О  ZnOH+ + H+; 
   б)  Zn2+ + 2NO3- + H2О  ZnОH+ + NO3- + H+ + NO3-; 
   в) Zn (NO3)2 + H2О  ZnОНNO3 + НNO3. 
Другий ступінь: 
   а) ZnОH+ + H2О  Zn(ОН)2 + H+; 
   б) ZnОH+ + NO3- + H2О  Zn(ОН)2 + H+ + NO3-; 
   в) ZnОНNO3 + H2О  Zn(ОН)2 + НNO3. 
Як підсумок викладеного вище, можна дати ще одне визначення 
гідролізу: Гідролізом називається процес взаємодії солі з водою, 
внаслідок якого утворюються малодисоційовані сполуки. 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Дайте визначення реакції гідролізу. 
2. Які з перелічених сполук піддаються гідролізу: алюміній сульфат, 
кальцій нітрат, натрій фосфат, цинк карбонат? Напишіть рівняння реакцій 
у йонному та молекулярному вигляді. 
3. Гідроліз яких із перелічених сполук проходить ступінчасто: 
ферум(ІІ) хлорид; натрій ацетат; калій сульфід? Напишіть рівняння 
реакцій в йонному та молекулярному вигляді. 
4. Водний розчин якої солі буде мати кислу реакцію середовища: 
 а) калій хлорид;  б) натрій сульфат;  в) цинк нітрат? 
 Напишіть рівняння реакції гідролізу. 
5.Водний розчин якої солі буде мати лужну реакцію середовища: 
а) натрій силікат;  б) калій сульфат;  в) ферум (ІІ) нітрат? 
Напишіть рівняння, що підтверджують вашу відповідь. 
6. Для солей, що піддаються гідролізу складіть йонні рівняння 
відповідних реакцій: 
а) барій хлорид;  б) натрій карбонат;  в) калій сульфід. 
7. Для солей, що піддаються гідролізу, складіть йонні і молекулярні 
рівняння відповідних реакцій: 
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а) ферум (ІІ) сульфіт;  б) купрум (ІІ) нітрат;  в) натрій сульфіт. 
8. Який об'єм газу (н.у) виділиться в результаті злиття 300 г розчину 
хлоридної кислоти з масовою часткою кислоти 15% і розчину натрій 
карбонату? 
9. Із 500 г розчину з масовою часткою натрій карбонату 10% шляхом 
випаровування видалили 100 г води. Обчислити масову частку солі в 
розчині, що залишився. 
10. У якій масі води слід розчинити 100г кристалогідрату МgSO4 · 7H2О для приготування розчину з масовою часткою магній сульфату 5%? 
 
1.7. ХІМІЧНІ РЕАКЦІЇ. ОКИСНО – ВІДНОВНІ РЕАКЦІЇ 
 
1.7.1. Класифікація хімічних реакцій 
 
 Хімічні реакції – це перетворення одних речовин на інші, які 
відрізняються від вихідних за складом, будовою і властивостями, 
але при цьому не відбуваються зміни складу ядер їх атомів. 
 Хімічні реакції класифікують за такими ознаками: 
                     Таблиця 1 
Ознака 
класифікації Тип реакції Приклади 
Сполучення 2Аl + 3O2 = 2Аl2O3 
Розкладу                            t, ºC СаСO3 → СаО + СO2 
Заміщення                                 Zn + CuCl2  → ZnCl2 + Cu 
За типом 
взаємодії 
Обміну СuSO4 + ВаСl2 →ВаSO4↓ + CuCl2 
Оборотні                                V2O5 2SO2 + O2 ↔ 2SO3 За напрямком реакції Необоротні 2АgNO3+ВаСl2 =2АgСl↓ + Ва(NO3)2 
Екзотермічні 2C2H2+5O2=4СO2↑+ 2H2О; ∆Н = - 2600 кДж За тепловим ефектом Ендотермічні N2 + O2 = 2NО; ∆Н= 90,4 кДж 
Галогенування СH4 + Вr2= СH3Вr + НВr 
Нітрування  C6H6 + НNO3 → C6H5NO2 + H2O 
Гідрогенізації C3H6 + H2 → C3H8 
Гідратації   C2H4 + H2О → C2H5ОН За реагентами 
Ізомеризації 
                                                       AlCl3                                                                                                     СH3-СH2-СH2-СH3→СH3-СН-СH3 
                                                                                | 
                                            CH3 
Каталітичні 
                        Fe(K2O, Al2O3) 
 
N2 + 3H2   2NH3 
За участю 
каталізатора 
Некаталітичні 2Са + O2 = 2СаО 
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продовження табл. 1 
Окисно – відновні  +2     -2           0               0             +1   -2 МgО + H2 = Мg + H2О За зміною ступеня 
окиснення Без зміни ступеня 
окиснення 
 
NаОН +НNO3 = NаNO3 + H2О 
 
1.7.2. Швидкість хімічних реакцій 
 
В процесі проходження хімічних реакцій відбувається розрив 
хімічних зв'язків у вихідних речовинах і утворення нових зв'язків у 
продуктах реакцій, що при цьому утворюються. Розрив зв'язків 
завжди супроводжується втратою, а утворення нових – виділенням 
енергії. 
Якщо під час розриву зв'язків затрата енергії менша, ніж при 
утворенні нових, то в процесі такої реакції теплова енергія 
виділяється (екзотермічні реакції) і навпаки (ендотермічні 
реакції). Хімічні рівняння, в яких зазначається кількість 
виділеної або ввібраної теплоти, називаються термохімічними 
рівняннями. 
Розділ хімії, який вивчає теплові ефекти реакцій*, називається 
термохімією. 
Хімічні реакції відбуваються з різними швидкостями. Одні з них 
можуть закінчуватись за частки секунди, інші можуть тривати 
години, дні, роки, десятиліття і ще більші відрізки часу. 
 
 
Вчення про швидкість хімічних реакцій називають хімічною 
кінетикою. 
Під швидкістю хімічної реакції розуміють зміну концентрації 
однієї з реагуючих речовин за одиницю часу в одиниці об'єму. 
Концентрацію виражають у моль/л, а час, як правило, у 
секундах.  
*Теплові ефекти вказують для стандартних умов (температура - 25ºС, тиск – 1 атм., 
концентрація речовини в розчині 1 моль/л). 
                     Чи відомо вам, що … 
…Проміжок часу, протягом якого розпадається половина початкової 
кількості радіоактивного елемента, називають періодом напіврозпаду 
… 
…Період напіврозпаду Радону, наприклад, становить 3,85 діб, 
Радію – 1620 років, а Урану – 4,5 мільярдів років…                               
…Це теж реакції, правда ядерні. 
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Розглянемо швидкість реакції, що відбувається при постійних 
температурі і тиску за рівнянням: 
А + В = С + Д. 
У міру витрачання речовини А швидкість реакції зменшується 
(рис. 12).                  
Звідси випливає, що швидкість 
реакції можна визначити лише для 
деякого проміжку часу. Оскільки, 
концентрація речовини А у момент 
часу t1, вимірюється величиною с1, а 
у момент t2 величиною с2, то за 
проміжок  часу Дt = t2–t1, зміна 
концентрації речовин становитиме 
ДС= с2 - с1, звідки можна визначити 
середню швидкість реакції (х): 
.
12
12
t
ñ
tt
ññv 

  
Знак «мінус» ставимо тому, що, незважаючи 
на зменшення концентрації речовини А і, отже, 
на від'ємне значення різниці с2-с1, швидкість 
реакції може бути тільки додатньою 
величиною. Можна також стежити за зміною 
концентрації одного із продуктів реакції – 
речовин С або Д, вона під час реакції 
збільшуватиметься. Ось чому у правій частині 
рівняння потрібно ставити знак  «плюс». 
Залежність швидкості реакції від температури 
наближено визначається правилом Вант – Гоффа: 
з підвищенням температури на кожні 10 градусів швидкість 
більшості реакцій зростає у 2 – 4 рази.  
Математично ця залежність виражається співвідношенням: 
 ,
10
V 12t 12
ttVt
   
де 
1t
V  –  швидкість реакції при початковій температурі, 2tV – швидкість 
реакції при підвищеній температурі, г – температурний коефіцієнт 
швидкості реакції, який показує у скільки разів збільшується швидкість 
Рис. 12. Зміна концентрації 
реагуючої речовини 
Вант – Гофф 
(1852-1911) 
голландський хімік 
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реакції з підвищенням температури реагуючих речовин на 10 градусів. 
Таблиця 2 
Фактори, що впливають на швидкість реакцій 
Умови перебігу 
реакцій Приклади 
Теоретичні    
обґрунтування 
1. Швидкість хімічної 
реакції залежить від 
природи реагуючих 
речовин. 
Метали (Натрій, Калій) з 
тією самою речовиною - 
водою реагують з різними 
швидкостями. 
Суть реакції полягає в тому, 
що їх атоми віддають 
електрони, тобто 
окиснюються.  
Атоми Калію мають більший 
атомний радіус і тому 
електрони віддають значно 
енергійніше,ніж атоми 
Натрію. 
2. Для речовин в 
рідкому і газоподібному 
стані швидкість 
хімічних реакцій 
залежить від 
концентрації реагуючих 
речовин. 
У чистому кисні горіння 
речовин відбувається 
активніше, ніж у повітрі, 
де концентрація кисню 
майже у 5 разів менша. 
Щоб відбулася реакція, 
необхідне зіткнення молекул 
реагуючих речовин. Частота 
зіткнень залежить від 
кількості молекул в одиниці 
об'єму, тобто від 
концентрації. 
3. Швидкість хімічних 
реакцій залежить від 
наявності каталізатора 
або інгібітора 
(сповільнювача реакції). 
Розкладання бертолетової 
солі і пероксиду гідрогену 
прискорюється при 
наявності МnO2.               
При наявності інгібіторів 
хлоридна кислота НСl стає 
інертною відносно 
металів.     
При наявності каталізаторів 
молекули, як правило, стають 
реакційно-здатними при 
нижчій температурі. 
Бертолетова сіль, наприклад, 
стає реакційно-здатною при 
400ºС, а в присутності МnO2 
– при 200ºС. 
4. З підвищенням 
температури швидкість 
більшості реакцій 
зростає. 
З підвищенням температури 
швидкість окиснення 
багатьох речовин різко 
збільшується. 
Щоб відбулася хімічна реакція, 
молекули під час зіткнень 
повинні бути активними (мати 
достатню кінетичну енергію). З 
підвищенням температури 
частка активних молекул весь 
час зростає. 
Серед інших факторів, які впливають на швидкість хімічних 
реакцій, можна назвати тиск – для газових реакцій, ступінь 
подрібнення – для твердих речовин та радіоактивне опромінення. 
 
1.7.3. Необоротні й оборотні реакції 
 
Реакції, які відбуваються тільки в одному напрямку і 
завершуються повним перетворенням вихідних речовин у кінцеві 
продукти реакції, називаються необоротними. 
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Наприклад: 
                             tºC 
СаСО3 → СaO + СO2↑ 
Необоротні реакції відбуваються до кінця за умов, коли: 
а) продукти, що утворюються внаслідок реакції випадають в 
осад, або  виділяються у вигляді газу: 
АgNO3 + НСl = АgСl↓ + НNO3; 
K2СO3 + 2НNO3 = 2КNO3 + СO2 + H2О; 
б) утворюється малодисоційована сполука, наприклад, вода: 
H2S + 2NаОН = Na2S + 2H2О; 
в) реакція супроводжується виділенням великої кількості енергії, 
наприклад, горіння магнію: 
Мg +½O2 = МgО;   ∆Н = - 602,5 кДж/моль. 
Необоротних реакцій не так багато. Більшість реакцій є 
оборотними. 
Оборотними називаються такі реакції, які одночасно 
відбуваються у двох взаємно протилежних напрямках. 
2SO2 + O2    2SO3. 
При написанні рівнянь таких реакцій не ставлять знак рівності, а 
стрілки в протилежних напрямках (   або ↔). 
Оборотні реакції не проходять до кінця і завершуються 
встановленням хімічної рівноваги. 
Хімічну рівновагу можна визначити як стан системи 
реагуючих речовин, за яким швидкість прямої реакції 
зрівнюється з швидкістю зворотної реакції. 
У стані рівноваги пряма і зворотна реакції не припиняються. 
Тому таку рівновагу називають рухомою, хімічною або 
динамічною рівновагою. 
На стан хімічної рівноваги впливають концентрації реагуючих 
речовин, температура та тиск (для газуватих речовин).  
Напрямок зміщення рівноваги при зміні перерахованих 
технологічних параметрів визначається за принципом динамічної 
рівноваги або принципом Ле Шательє:  
якщо на систему, що перебуває у стані рівноваги, чиниться будь–який 
зовнішній вплив (змінюється концентрація, температура, тиск), то 
рівновага зміщується у такому напрямі,  який послаблює цей вплив. 
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Ле-Шательє 
(1850-1936) 
французький фізик,
хімік 
 
Якщо у реакційну суміш ввести надлишок 
однієї з вихідних речовин, або видаляти 
продукти реакції, то рівновага зміщується 
вправо, в бік продуктів реакції. 
● При підвищенні температури в системі 
посилюється ендотермічний процес. 
● При пониженні температури в системі 
посилюється екзотермічний процес. 
● Якщо теплові ефекти близькі до нуля, то 
зміна температури не впливає на стан 
рівноваги. 
● При збільшенні тиску рівновага буде 
зміщуватись в бік утворення меншої кількості молей газу, а 
зменшення тиску зміщує рівновагу в бік утворення більшої 
кількості молей газу. 
● Якщо число молей у лівій і правій частині рівняння оборотної 
реакції однакове, то зміна тиску не спричинить зміну хімічної 
рівноваги. 
● Каталізатори не впливають на зміщення рівноваги.         
Наприклад, у реакції   
          Fe(K2O, Al2O3) 
N2 + 3H2  2NH3,      ∆Н = - 46,2 кДж/моль  
зі збільшенням концентрації водню рівновага зміститься в бік 
утворення амоніаку NН3, при підвищення температури – в бік 
утворення   NH3, адже реакція екзотермічна, зі збільшенням тиску– 
теж в бік утворення NH3, бо ця реакція проходить із зменшенням 
об'ємів. 
 
 
 
 
 
                      Чи відомо вам, що … 
…На жаль, Ле Шательє не був визнаний гідним Нобелівської 
премії. Причина полягала в тому, що ця премія присуджується 
лише авторам робіт, які були виконані або одержали своє 
визнання в рік введення премії і далі.       
…Найважливіші роботи, пов'язані з вивченням хімічної 
рівноваги французький хімік виконав задовго до 1901 р., коли 
відбулося перше присудження цієї почесної премії.                             
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1.7.4. Окисно-відновні реакції 
 
Реакції, що відбуваються зі зміною ступеня окиснення 
атомів, які входять до складу реагуючих речовин, називаються 
окисно – відновними. 
Основні положення теорії окисно – відновних реакцій 
1. Окисненням називають процес віддачі електронів атомом, 
молекулою, йоном, наприклад: 
             0                              + 
             К – ē → К, 
                  +4                              +6 
         S – 2ē → S, 
                               0                         +2 
N2 – 4ē → 2N. 
Під час окиснення ступінь окиснення підвищується. Структурні  
частинки, що віддають електрони називають відновниками. 
Найважливішими відновниками є метали, водень, вугілля, 
карбон(ІІ) оксид СО, гідроген сульфід H2S, амоніак NH3, спирти, 
мурашина кислота НСООН, глюкоза C6H12O6 та ін. 
2. Відновленням називають процес приєднання електронів 
атомом, молекулою, йоном, наприклад: 
              0                                               -    
Вr2 + 2ē → 2Вr 
         +7                                           +2 
   Мn + 5ē → Мn 
      +5                                  + 
   N + 4ē → N. 
 Під час відновлення ступінь окиснення знижується. Структурні 
частинки, що приєднують електрони називають окисниками. 
Найважливішими окисниками є галогени, перманганат калію 
КMnO4, дихромат калію K2Сr2O7, нітратна кислота НNO3, сульфатна 
кислота H2SO4, кисень O2, озон O3, пероксид гідрогену H2O2 та ін. 
3. Окиснення завжди супроводжується відновленням, і 
навпаки, відновлення завжди супроводжується окисненням. 
Ці два протилежні процеси завжди слід розглядати в єдності. 
У підтвердження сказаного, розглянемо реакцію: 
Са + I2 = СаI2 
Йод, як більш електронегативний елемент, приєднує електрони, 
які віддає Кальцій:                      0                                       +2 
Відновник, Са  - 2ē → Са,  процес окиснення. 
                                      0       -1                     
Окисник, I2 + 2ē → 2I ,  процес відновлення. 
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Число електронів, які віддає відновник, дорівнює числу 
електронів, які приймає окисник. 
4. У періодах зліва направо з підвищенням порядкового 
номера елемента відновні властивості їх атомів послаблюються, 
а окисні – посилюються. 
Це пояснюється зменшенням радіусів їх атомів і зростанням 
електронегативності. 
5. У елементів головних підгруп зверху вниз з підвищенням 
порядкового номера елемента відновні властивості їх атомів 
посилюються, а окисні – послаблюються. 
Це пояснюється зростанням радіусів їх атомів і зменшенням 
електронегативності. 
Окисні та відновні властивості складних речовин залежать від 
ступеня окиснення атома. Прикладом слугуватимуть сполуки 
Мангану.     +7 
КMnO4 – Манган має максимальний ступінь окиснення, він може 
тільки приєднувати електрони і може бути тільки окисником.            +4 
МnO2 – Манган  має проміжний ступінь окиснення, а тому він 
може бути як відновником, так і окисником.          
   +2 
МnS – Манган має найнижчий ступінь окиснення і може бути 
тільки відновником. 
Складання рівнянь окисно – відновних реакцій 
Використовують два методи складання рівнянь окисно – 
відновних реакцій – метод електронного балансу та метод 
напівреакцій (електронно – йонний метод).  
Ми ознайомимось лише з першим із них. 
Метод електронного балансу  базується на законах збереження 
атомів і числа електронів. 
1. Записуємо схему рівняння реакції і позначаємо над символами 
атомів ступені окиснення, які змінюються в процесі реакції: 
                  -                 +7                                                   0             +2 
     КСl + КМnО4 + H2SO4 → Сl2 +МnSO4 + K2SO4 + H2О 
2. Складаємо рівняння електронного балансу, в яких кількість 
електронів, що втрачає відновник або приєднує окисник, 
визначаємо за різницею між ступенями окиснення відновника і 
окисника до і після реакції. 
                                        -                                  0 
Відновник, 2Сl - 2ē → Сl2, процес окиснення. 
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                   +7                                       +2 
Окисник, Мn + 5ē → Мn, процес відновлення. 
3. Урівнюємо число втрачених і приєднаних електронів, 
введенням множників, виходячи з найменшого кратного для 
коефіцієнтів у процесах окиснення і відновлення: 
                    -                                      0 
      2Сl - 2ē → Сl2              5 
          +7                                         +2       10 
      Мn + 5ē → Мn             2 
Знаходимо коефіцієнти біля окисника і відновника, а потім і біля 
інших реагуючих речовин: 
10КСl + 2КМnO4 + 8H2SO4 = 5Сl2 + 2МnSO4 + 6K2SO4 + 8H2О 
Правильність написання рівняння підтверджується підрахунками 
числа атомів якогось одного елемента (найчастіше Оксигену) у 
лівій і правій частині рівняння. Підрахунки кількості атомів 
Оксигену у даному рівнянні виглядають так: у лівій частині 
рівняння їх 4·2 + 4·8 = 40, у правій – 4·2 + 4·6 + 1·8 = 40. 
При цьому, у будь-якому рівнянні окисно – відновної реакції 
мають зберігатися і заряди. Сума зарядів вихідних речовин завжди 
має дорівнювати сумі зарядів продуктів реакції. 
Окисно – відновні реакції – найбільш поширені і відіграють 
важливу роль у природі і техніці. З ними пов'язані дихання, обмін 
речовин, гниття, бродіння, фотосинтез. Їх можна спостерігати при 
згорянні палива, в процесі корозії металів, під час роботи 
гальванічних елементів чи електролізу. Окисно – відновні реакції 
лежать в основі виробництва великої кількості хімічних сполук: 
металів, амоніаку, лугів, кислот тощо. 
  
1.7.5. Розв'язування типових задач 
 
Задача 1. Реакція за температури 40ºС протікає за 180 
секунд. Температурний коефіцієнт реакції дорівнює 3. За скільки 
секунд завершиться ця реакція за температури 60ºС ? 
Розв'язування. Із збільшенням температури від 40 до 60ºС 
швидкість реакції відповідно до правила Вант – Гоффа 
збільшується: 
                         
10)(
)( 12
1
2 tt
tV
tV   , 
де t2= 60ºС, t1= 40ºС, V(t2) і V(t1) – швидкість реакції за даних 
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температур. 
         93
10
40603
)(
)( 2
1
2 
tV
tV , 
тобто швидкість збільшується в 9 разів. 
Загадуємо означення про те, що швидкість реакції обернено 
пропорційна часу перебігу реакції. 
Отже, 
                          
)(
)(
)(
)(
2
1
1
2
t
t
tV
tV

 , 
де  ф(t1) і ф(t2)  - час перебігу реакції за температур t1 і t2. 
Отже: 
                          
)(
)()()(
2
1
12 tV
tVtt  . 
Тепер можна визначити час перебігу реакції за температури t2: 
                           ct 20
9
1180)( 2  . 
Задача 2. У замкнутій системі реакція взаємодії гідроген 
хлориду з киснем оборотна: 
       4НСl + O2  2Сl2 + 2H2О,  ∆Н = - 113 кДж. 
Як вплине на рівноважну концентрацію [Cl2]: а) збільшення 
тиску; б) збільшення концентрації кисню; в) підвищення 
температури; г) введення каталізатора? 
Розв'язування. Під час реакції загальна кількість молів речовин 
зменшується з 5 до 4. Тому, згідно з принципом Ле Шательє, 
збільшення тиску змістить рівновагу вправо, тобто приведе до 
збільшення [Cl2]. 
Збільшення концентрації кисню також змістить рівновагу 
вправо, тобто збільшується [Сl2]. 
Ця реакція екзотермічна, то підвищення температури змістить 
рівновагу вліво, тобто концентрація [Сl2] зменшиться. 
Каталізатор в однаковій мірі прискорює пряму і зворотну 
реакції. Тому, використовуючи каталізатор, концентрацію [Сl2] не 
змінимо. 
Задача 3. Підберіть коефіцієнти у запропонованій схемі 
реакції методом електронного балансу, вкажіть окисник і 
відновник. 
РbO2 + Мn(NO3)2 +НNO3→ НМnO4 + Рb(NO3)2 + H2О 
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Розв'язування. Визначивши ступені окиснення атомів елементів 
реагуючих речовин 
   +4                        +2                                                        +7                      +2 
РbO2 +Мn(NO3)2 +НNO3 → НМnO4 +Рb(NO3)2 + H2О, 
складаємо електронні рівняння:                             +4                                +2 
                       Рb + 2ē = Рb                  5 
                                                    +2                                    +7          10 
                       Мn  - 5ē = Мn                2 
У цій реакції РbO2 є окисником, а Мn(NO3)2 – відновником. 
Знайдені коефіцієнти біля окисника РbO2 і продукту його 
відновлення Рb(NO3)2 та біля відновника Мn(NO3)2 і продукту його 
окиснення НМnO4 підставляємо у схему реакції 
5РbO2 +2Мn(NO3)2 +НNO3→2НМnO4 +5Рb(NO3)2 + H2О 
 Решту коефіцієнтів знаходимо у послідовності: кислота (НNO3) і 
вода. Остаточне рівняння реакції матиме вигляд: 
5РbO2 + 2Мn(NO3)2 +6НNO3 =2НМnO4 + 5Рb(NO3)2+2H2О. 
Підраховуємо число атомів Оксигену в лівій і правій частинах 
рівняння. У лівій частині: 2·5 +(3·2)·2 + 3·6 = 40. У правій частині: 
4·2 + (3·2)·5 + 1·2 = 40. 
Отже, коефіцієнти ми розставили правильно. 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Дайте визначення хімічним реакціям. 
2. Наведіть приклади оборотних хімічних реакцій. 
3. Наведіть приклади використання екзотермічних реакцій у 
життєдіяльності людини. 
4. Доведіть на прикладах, що на швидкість реакції може впливати зміна 
площі зіткнення реагентів; зміна температури. 
5. Поясніть на молекулярному рівні, чому, в разі підвищення 
температури, швидкість більшості реакцій зростає. 
6. Покажіть, як зміститься рівновага в наведених нижче системах 
унаслідок зазначених змін зовнішніх умов. 
  а) Збільшили температуру: 
     СH4  C + H2 – Q;  СаСO3  СаО + СO2 - Q 
  б) Підвищили температуру й концентрацію речовин, що вступили в 
реакцію: 
     SO2 + H2О  H2SO3; СO2 + С  → 2СО - Q 
   в) Зменшили тиск: 
      N2O4  2NO2.  
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7. Підберіть коефіцієнти в схемах реакцій методом електронного 
балансу, укажіть окисник і відновник: 
       Р + О2 → P2O5; 
       Zn + H2SO4(р) → ZnSO4 + H2; 
       НNO2 + КМnO4 + H2SO4 → НNO3 + МnSO4 + K2SO4 + H2О. 
8.Концентрація одного з реагентів через 20 секунд після початку 
реакції дорівнювала 0,1 моль/л, а через 30 секунд – 0,02 моль/л. Обчисліть  
середню швидкість цієї реакції. 
9. Складіть термохімічне рівняння реакції, якщо в результаті згоряння 
Кальцію масою 4 г у кисні виділилось 63,4 кДж теплоти. 
 
Тестові завдання 
 
1. З наведеного переліку випишіть екзотермічні і ендотермічні реакції: 
 а) 2NН3 = N2 + 3Н2;  ∆Н = + 46,2 кДж 
 б) С + O2= СO2;  ∆Н = - 393 кДж 
 в) СH4 + 2O2 = СO2 + 2H2О  + 890 кДж 
 г) СаСO3 = СаО + СO2  - 157 кДж 
2. Обчисліть температурний коефіцієнт, якщо при охолодженні 
реакційної суміші з 50º до 20ºС, швидкість хімічної реакції зменшилась у 
64 рази: 
      а) 2;             б) 3;           в) 4;            г) 5. 
3. Встановіть відповідність наведених реакцій їх типу: 
           Реакція                                                  Тип 
 1) СuS + Fе → FеSO4 + Сu;                        а) реакція обміну; 
 2) Сu2(ОН)2СO3 → 2СuО+СО2+Н2О;         б) реакція сполучення; 
 3) Ва(ОН)2 +2НСl → ВаСl2 +2H2О.      в) реакція розкладу; 
                                                                  г) реакція заміщення. 
4. Виберіть реакцію, за якої зміна тиску не впливає на зміщення 
рівноваги: 
   а) 2H2 (г) + СO2 (г)  СH3ОН (г); 
   б) 3H2 + N2  2NH3; 
   в) СаСO3 (тв.)  СаО (тв.) + СO2 (г); 
   г) СО (г) + H2О (г)  СO2 (г) + H2 (г). 
5. Укажіть формулу обчислення швидкості реакції й одиниці її 
вимірювання: 
 а)  
t
SV 
 ;  б)  
t
CV 
 ;   
в) моль/л·с;  г) км/год. 
6. Виберіть рядок ступенів окиснення Нітрогену відповідно 
послідовності сполук NH3, N2О, NO2, N2O5: 
   а) - 3,+2,+4,+5; 
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   б) - 3,+1,+2,+5; 
   в) - 3, +1,+4,+5; 
    г) +3,+1,+4,+5. 
                   
1.8. РОЗЧИНИ. РОЗЧИНЕННЯ РЕЧОВИН 
 
1.8.1. Класифікація розчинів 
 
Розчини – це однорідні (гомогенні) системи, що складаються 
з розчинника, розчинених речовин і продуктів їх взаємодії. 
Розчинником вважають компонент, який в процесі розчинення 
зберігає свій агрегатний стан. Якщо ж речовини, що утворюють 
розчин, перебувають в одноковому агрегатному стані, за розчинник 
приймають речовину, вміст якої є більшим.  
Розчини можливо класифікувати за такими ознаками: 
Таблиця 3 
Ознака 
класифікації 
Типи 
розчинів Характеристика розчинів Приклади 
рідкі  морська вода 
газоподібні  повітря За агрегатним станом тверді                       сплав срібла і золота 
насичені розчин, в якому речовина більше не розчиняється при даній температурі 
 
ненасичені розчин, в якому речовина ще може розчинятися за даної температури 
 
За 
концентрацією 
розчиненої 
речовини перенасичені розчин, в якому міститься більше речовини, ніж у насиченому 
 
добре розчинні sK > 10 г розчин H2SO4 
малорозчинні 10 г > Ks >0,01 г розчин Са(ОН)2 За розчинністю у воді 
практично 
нерозчинні Ks < 0,01 г розчин АgСl 
істинні розміри частинок менші 10-9 м розчини лугів, кислот 
колоїдні розміри частинок становлять 10-9 – 10-7 м 
клітинний 
сік, кров, 
лімфа 
За розмірами 
розчинених 
частинок 
 
зависі розміри частинок більші 10-7 
розчини 
глини, 
крейди 
* Ks - маса речовини, яка міститься у 100 г розчинника для одержання насиченого розчину за даної температури.    
 
 
72
Рис. 13. Залежність розчинності      
деяких солей у воді від 
температури 
Розчинами є кров, лімфа, гіалоплазма рослинних і тваринних 
клітин, багато продуктів харчування і ліків. Розчини мають широке 
практичне використання не тільки в хімії, але й у металургії, 
біології, медицині. 
 
1.8.2. Розчинність речовин 
 
Під розчинністю речовини розуміють її здатність 
розчинятися в тому чи іншому розчиннику. 
Найчастіше її виражають максимальним числом грамів 
речовини, яку можна розчинити у 100 г розчинника. Цю кількість 
речовини називають коефіцієнтом розчинності або просто 
розчинністю речовини і позначають символом Ks. Коефіцієнт 
розчинності найчастіше вимірюється в грамах на літр (г/л). 
Розчинність речовини суттєво залежить від природи речовини, 
що розчиняється та природи розчинника, а також від температури і 
тиску. 
Для більшості твердих речовин розчинність підвищується з 
підвищенням температури (див. рис. 13). Якщо розчин якоїсь твердої 
речовини, насичений при певній 
температурі, дуже повільно і 
обережно охолоджувати, утвориться 
перенасичений розчин. Перенасичені 
розчини є нестійкими. При 
струшуванні, спробі перемішування 
чи внесенні механічних домішок 
розчинені речовини у перенасичених 
розчинах випадають в осад. 
Виділення речовин з розчину при 
зниженні температури називається 
кристалізацією. 
 Часто солі кристалізуються з 
хімічно зв'язаною водою. З 
водного розчину виділяються 
кристалогідрати, наприклад: 
СuSO4·5H2О (мідний купорос), 
FеSO4·7H2О (залізний купорос), 
Na2SO4·10H2О (глауберова сіль або міраболіт), МgSO4·7H2О (гірка 
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сіль), КСr(SO4)2·12H2О (хром калієвий галун) та ін. 
Кристалічні речовини, що утримують в такий спосіб воду, 
називають кристалогідратами, а воду, що входить до складу 
кристалогідратів називають кристалізаційною. 
На відміну від твердих речовин розчинність газів у воді з 
підвищенням температури зменшується, проте зростає при 
підвищенні атмосферного тиску. 
Автором хімічної теорії розчинів є видатний російський хімік 
Д.І. Менделєєв. Вагомий внесок у розвиток цієї теорії здійснили 
відомі російські вчені: Д.П. Коновалов, І.О. Каблуков,                  
М.С. Курнаков. 
 
1.8.3. Числове вираження складу розчинів 
 
Важливою характеристикою розчинів є його склад. Існують різні 
способи чисельного вираження складу розчинів. Серед них 
найпоширенішими є масова частка розчиненої речовини, молярна 
концентрація і деякі інші. 
Масова частка розчиненої речовини у сполуці – це величина, 
що дорівнює відношенню маси розчиненої речовини до загальної 
маси розчину. 
m
m
W pp   або %100 m
m
W pp , 
де Wp –  масова частка розчиненої речовини; mp –  маса розчиненої 
речовини; m – загальна маса розчину. 
Масова частка розчиненої речовини – безрозмірна фізична 
величина. Їі виражають у частках одиниці або у відсотках. 
Якщо масова частка виражається у відсотках, то вона показує 
скільки відсотків розчиненої речовини міститься у 100 г розчину. 
Так, розчин натрій карбонату з масовою часткою 15% містить 15 г 
Na2СO3 у 100 г розчину. 
Молярна концентрація – це величина, що дорівнює 
відношенню кількості розчиненої речовини до об'єму розчину. 
V
xnxC )()(  , 
де С(х) – молярна концентрація розчину, n – кількість речовини х, 
що міститься в розчині, V –  об'єм розчину.  
Основною одиницею молярної концентрації є моль/л . 
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Розчин, у 1 л якого міститься 1 моль розчиненої речовини, 
називається молярним. 
Якщо в 1 л розчину міститься 0,1 моль речовини, він називається 
децимолярним; 0,01 моль речовини – сантимолярним; 0,001 моль 
речовини – мілімолярним. 
Молярність розчину позначається літерою М. Так, 1л молярного 
розчину H2SO4  містить 98 г H2SO4 ( 42SOHM = 98 г/моль). Один літр 
децимолярного розчину сульфатної кислоти містить 0,1 моль 
H2SO4, тобто 98 : 10 = 9,8 г цієї речовини, сантимолярний – 0,98 г 
H2SO4 і т.д. 
Щоб приготувати, наприклад, сантимолярний розчин глюкози 
C6H12O6  потрібно зважити її 1,8 г ( 6126 OHCM = 180 г/моль), помістити 
в мірну колбу, додати дистильованої води до повного розчинення 
речовини, а потім довести об'єм розчину до мітки 1 л. 
 
1.8.4. Розв'язування типових задач 
 
Задача 1. У воді масою 110 г розчинили натрій гідроксид масою 
15 г. Обчислити масову частку натрій гідроксиду у розчині. 
Розв'язання. 1. Визначаємо масу розчину натрій гідроксиду 
NаОН: 
m = mp.+ m(H2О), 
де, m – маса розчину,  mp. маса натрій гідроксиду, m(H2О) –        
маса води. 
m = 15 + 110 = 125 (г). 
2.Обчислюємо масову частку натрій гідроксиду у розчині: 
)(
)()( розчинуm
NaOHmNaOHW  ; 
12,0
125
15)( NaOHW  або 12%. 
 
Задача 2. Потрібно приготувати розчин масою 150 г з масовою 
часткою карбонату натрію 5%. Розрахувати масу Na2СO3 і води, 
які необхідно для приготування розчину. 
Розв'язання. 1. Обчислюємо масу натрій карбонату, необхідного 
для приготування розчину: 
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m
m
W p , звідки  mp = W · m, 
де, m – маса розчину; W(Nа2СО3) – масова частка натрій карбонату. 
m (Nа2СО3) = 0,05 · 150 = 7,5 (г). 
2.Обчислюємо масу води, необхідної для приготування розчину: 
m(H2О) = m - m(Nа2СО3); m(H2О) = 150 - 7,5 = 142,5 (г). 
 
Задача 3. Лаборанту хімічного аналізу необхідно приготувати 
2л децимолярного розчину КСl. Яку масу калій хлориду він повинен 
взяти? 
Розв'язання.1. Виходячи з формули 
V
c n ; n = с · V, обчислюємо 
потрібну кількість речовини КСl: 
  n(КNO3) = 0,1л/моль · 2 л = 0,2 моль. 
2. Розраховуємо молярну масу калій хлориду КСl: 
М(КСl) = 39 + 35,5 = 74,5 г/моль. 
3. Обчислюємо масу КСl: 
m = n · М;  m(КСl) = 0,2 моль · 74,5г/моль  = 14,9 г. 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Що таке розчини? Назвати компоненти розчинів. 
2. Який розчин називають: а) насиченим; б) перенасиченим? 
3. Як змінюється розчинність газів при підвищенні температури? 
4. Які хімічні сполуки називаються кристалогідратами? Наведіть 
приклади цих хімічних сполук. 
5. Які розчини називаються колоїдними? Навести приклади колоїдних 
розчинів. 
6. Випаровуванням досуха 400 г насиченого при 10ºС розчину натрій 
хлориду добули 105,2 г солі. Яка розчинність кухонної солі у воді при          
10ºС ? 
7. До 80 г розчину натрій карбонату з масовою часткою Na2СO3 10% долили 20 г води. Яка масова частка розчиненої речовини в добутому 
розчині? 
8. Який об'єм хлоридної кислоти з масовою часткою НСl 30% (с = 1,15 
г/мл) і води потрібні для приготування 1 л розчину з масовою часткою НСl 
10% (с = 1,05 г/мл)? 
9. Обчисліть молярну концентрацію розчину, добутого в результаті 
змішування 200 мл 1,5М та 400 мл 4М розчинів нітратної кислоти. 
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Тестові завдання 
 
1. Розчинення – це процес… 
  а) фізичний;   б) хімічний;   в) фізико – хімічний   процес. 
2. Розчинність твердих речовин залежить від: 
  а) природи розчиненої речовини;     б) температури; в) тиску. 
3. Розміри частинок від 10-9 до 10-7 м характерні для розчинів: 
   а) істинних;  б) колоїдних розчинів;   в) зависей. 
4. У розчині до кінця відбудеться реакція: 
  а) купрум(ІІ) сульфат + калій гідроксид; 
  б) цинк хлорид + калій нітрат; 
  в) магній нітрат + літій хлорид. 
 
1.9. РОЗЧИНИ ЕЛЕКТРОЛІТІВ 
 
1.9.1. Електроліти і неелектроліти 
 
Існує два основні типи виникнення електричного струму – за 
рахунок руху електронів в електричному полі (метали) та за 
рахунок руху йонів у розчині чи у розплавленому стані (луги, 
кислоти, багато солей).  
Зануримо електроди у склянку з сухим кристалічним хлоридом 
натрію NаСl і з'єднаємо з джерелом електричного струму. Лампочка 
при цьому не світиться. Причина – електричне коло розімкнуте. 
Такі ж результати матимемо якщо занурити електроди у розчин 
цукру, гліцерину, спирту. 
Якщо ж у склянку добавити води, то лампочка яскраво спалахне, 
що свідчить про проходження електричного струму в ланцюгу. 
Отже, водний розчин хлориду натрію, на відміну від кристалів 
цієї речовини, добре проводить електричний струм. 
Речовини, водні розчини чи розплави яких проводять 
електричний струм, називаються електролітами. 
Рис. 14. Проходження електричного струму крізь розчини неелектролітів 
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Сванте Арреніус 
(1859-1927) 
шведський 
фізико-хімік 
До електролітів належать кислоти, основи і майже всі солі. 
Речовини, які за таких самих умовах, не проводять 
електричний струм, називаються неелектролітами. 
До неелектролітів належать більшість органічних сполук: 
глюкоза, спирти, гліцерин, сечовина та інші, а також вода, розчини 
кисню, йоду тощо. 
В розчині або розплаві електроліти розпадаються на йони, 
завдяки чому і проходить струм.  
Електроліти – провідники другого класу. 
Розпад електролітів на йони під час розчинення їх у воді 
називається електролітичною дисоціацією. 
Той же хлорид натрію NаСl під час розчинення у воді повністю 
розпадається на йони Hатрію Na+ і Хлорид – йони Cl-. Нітратна 
кислота НNO3 за таких же умов розпадається на йони Гідрогену H+  
та Нітрат – йони NO3-. Вода утворює йони Гідрогену і Гідроксид – 
йони у вкрай незначних кількостях. 
 
1.9.2. Теорія електролітичної дисоціації 
 
Шведський фізико – хімік С. Арреніус у 1887 
р. сформулював теорію електролітичної 
дисоціації водних розчинів електролітів. 
Сучасний зміст цієї теорії можна звести до 
таких положень: 
1. Під час розчинення у воді (розплавлення) 
електроліти дисоціюють (розпадаються) на 
позитивно і негативно заряджені йони. 
2. Під дією електричного струму йони 
набувають напрямленого руху: позитивно 
заряджені йони переміщуються до катода і називаються катіонами, 
а негативно заряджені йони – до анода і називаються аніонами. 
 
Рис. 15. Проходження електричного струму крізь розчини електролітів 
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Рис. 16. Схема дисоціація у водному розчині хлориду натрію (а)  
та гідроген хлориду (б)
3. Дисоціація – оборотний процес: паралельно з розщепленням 
молекул на йони (дисоціація) відбувається процес сполучення 
йонів (асоціація). 
Помітний внесок у розвиток вчення про теорію електролітичної 
дисоціації внесли російський фізико-хімік І.О. Каблуков, український та 
російський фізико-хімік В.О. Кістяківський. 
 
 
1.9.3. Дисоціація кислот, основ і солей у водних 
розчинах 
 
Кислотами називають електроліти, під час дисоціації яких 
утворюються катіони Гідрогену та аніони відповідних 
кислотних залишків. 
Наприклад: 
           НСl  H+ + Cl- 
           НСlO3  H+ + ClO3- 
Дво- та багатоосновні кислоти дисоціюють ступінчасто 
(поступово). 
Наприклад: H2SO4   H+ + НSO4- (перший ступінь)                   
     НSO4-  H+ + SO42-   (другий ступінь) 
                    Чи відомо вам, що … 
…Теорію електролітичної дисоціації Арреніуса вчені сприйняли з 
недовірою, особливо її заперечував П.Т. Клеве. 
…У 1903 р. С. Арреніусу було присуджено Нобелівську премію, а 
сформулювати підставу для її вручення доручили П.Т.Клеве… 
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* Напишіть рівняння електролітичної дисоціації у розчинах таких кислот:            
а) гідрогенйодитної; б) оцтової; в) ортофосфатної. 
Основами називають електроліти, під час дисоціації яких 
утворюються гідроксид – йони та катіони металу. 
Наприклад: 
            NаОН  Na+ + ОH- 
            NH4ОН  NH4+ + ОH- 
Дво- та багатокислотні основи дисоціюють ступінчасто. 
Наприклад: 
             Ва(ОН)2  ВаОH+ + ОH-  (перший ступінь) 
             ВаОH+  Вa2+ + ОH- (другий ступінь) 
* Напишіть рівняння електролітичної дисоціації у розчинах таких основ:                
а) гідроксиду літію; б) гідроксиду кальцію. 
Дисоціацію амфотерного цинк гідроксиду Zn(ОН)2 (амфоліту) 
можна виразити рівнянням: 
2ОH- + Zn2++ 2H2О  Zn(ОН)2 + 2H2О  [Zn(ОН)4]2- + 2H+ 
До амфолітів належить вода, алюміній гідроксид, хром (ІІІ) 
гідроксид і інші. 
Солями називають електроліти, під час дисоціації яких 
утворюються катіони металів (а також катіон амонію NH4+) і 
аніони кислотних залишків. 
Середні солі дисоціюють: 
              Na2СO3  2Na+ + СO32- 
              K3РO4  3K+ + РO43- 
Кислі і основні солі дисоціюють ступінчасто: 
     КНSO4  K+ + НSO4-     СаОНСl  СаОH+ + Cl- 
     НSO4-  H+ + SO42-         СаОH+  Сa2+ + ОH- 
 
1.9.4. Ступінь дисоціації. Сильні і слабкі електроліти 
 
Для характеристики стану розчиненої речовини у розчині 
введено поняття про ступінь дисоціації. 
Ступінь дисоціації б (альфа) – це відношення числа молекул n, 
що розпалися на йони, до загального числа молекул розчиненої 
речовини N. 
Ступінь дисоціації електроліту виражається в частках від 
одиниці або у відсотках. Якщо б = 0, то дисоціації немає, а якщо          
б = 1 або 100%, то електроліт повністю розпадається на йони. Якщо 
ж б = 30%, то це означає, що із кожних 100 молекул даного 
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електроліту 30 розпадається на йони. 
 Ступінь дисоціації залежить від концентрації та від 
температури. Із зменшенням концентрації електроліту ступінь 
дисоціації завжди збільшується. Як правило, збільшується ступінь 
дисоціації і при підвищенні температури. 
За ступенем дисоціації електроліти поділяються на сильні і 
слабкі. 
Сильні електроліти під час розчинення у воді повністю 
розпадаються на йони. 
До сильних електролітів належать: 
а) основи лужних і лужноземельних металів (NаОН, КОН, 
Ва(ОH)2; 
б) багато мінеральних кислот (НСl, НNO3, H2SO4, НClO4); 
в) майже всі солі (див. таблицю розчинності). 
Слабкі електроліти під час розчинення у воді лише частково 
дисоціюють на йони. 
До слабких електролітів належать: 
а) майже всі органічні кислоти; 
б) частина мінеральних кислот (H2СO3, H2S, НNO2 і ін.); 
в) H2О, NH4ОН та нерозчинні гідроксиди металів. 
Розрізняють ще електроліти середньої сили, ступінь дисоціації 
яких перебуває у межах 2 – 30% (H3РO4, H2SO3, Мg(ОН)2), але 
здебільшого їх відносять до слабких електролітів. 
 
1.9.5. Реакції йонного обміну 
 
Усі реакції у водних розчинах електролітів є реакції між йонами. 
Вони називаються йонними реакціями, а рівняння цих реакцій – 
йонними рівняннями. Реакції йонного обміну проходять до кінця у 
випадках: 
а) утворення осаду; 
б) виділення газу; 
в) утворення малодисоційованої речовини, наприклад води, 
оцтової кислоти тощо. 
Розглянемо декілька прикладів написання рівнянь реакцій 
йонного обміну. 
Приклад 1. Написати йонне рівняння взаємодії між барій 
хлоридом ВаСl2 і сульфатною кислотою H2SO4. 
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Записуємо рівняння реакції в молекулярній формі: 
      ВаСl2 + H2SO4 = ВаSO4↓ + 2НСl. 
Переписуємо рівняння, зобразивши речовини, що дисоціюють у 
вигляді йонів, а ті, що випали в осад – у вигляді молекул. 
    Вa2+ + 2Cl- + 2H+ + SO42- = ВаSO4↓ +2H+ + 2Cl-. 
Це йонне рівняння реакції. 
Виключаємо з лівої і правої частин йонного рівняння йони, які 
не приймали участь в реакції, записуємо рівняння в остаточному 
вигляді: 
    Вa2++ SO42- = ВаSO4↓ 
Це скорочене рівняння реакції. Воно показує, які йони 
безпосередньо беруть участь у реакції. 
Приклад 2. Написати рівняння реакцій між розчинами броміду 
калію КВr і нітрату кальцію Са(NO3)2. 
Продукти взаємодії у цій реакції добре розчинні у воді. Такі 
реакції являються оборотними.  
Молекулярне рівняння  такої реакції можливо записати: 
            2КВr + Са(NO3)2  СаВr2 + 2КNO3 
Є можливим написання йонного рівняння цієї реакції: 
2K+ + 2Вr- + Сa2+ + 2NO3-  Сa2+ + 2Вr-+2K+ + 2NO3- 
 Рівняння для наступних етапів написати не можна, оскільки з 
точки зору теорії електролітичної дисоціації не відбувається. 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Дати визначення та навести приклади електролітів. 
2. Дати визначення основам і кислотам, якщо врахувати, що вони 
являються електролітом. 
3. Скласти схему ступінчастої дисоціації ортофосфатної кислоти H3PO4 та барій гідроксиду Ba(OH)2. 
4. Напишіть молекулярні та йонні рівняння реакцій між: 
а) калій карбонатом та барій хлоридом; 
б) ферум(ІІ)нітратом та хлоридною кислотою; 
в) алюміній хлоридом та натрій гідроксидом. 
5. Якщо у водному розчині відома концентрація одного з йонів Н+ або 
ОН-, то як обчислити концентрацію іншого йона? 
6. Чому розчин калій гідроксиду КОН добре проводить електричний 
струм, а кальцій гідроксид – погано? Чому ці електроліти істотно 
відрізняються за силою і електропровідністю? 
7. Закінчіть молекулярне рівняння реакції, складіть повне та скорочене 
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йонні: 
барій нітрат + …→ барій сульфат +… . 
8. Складіть молекулярне рівняння реакції між речовинами, які у водних 
розчинах взаємодіють за такою схемою:  
MgCO3 + 2H+ → Mg2+ + CO2 + H2O 
9. У 0,5 л води розчинили 44,8 л гідроген сульфіду H2S (н.у.). Визначте масову частку H2S у розчині. 
 
Тестові завдання 
 
1. Теорію електролітичної дисоціації запропонував: 
а) М. Фарадей; 
б) С. Арреніус; 
в) Е. Резерфорд; 
г) А. Лавуазьє. 
2. Розчин арґентум нітрату належить до електролітів: 
а) сильних;  б) слабких; в) середніх;  г) електролітів. 
3. Для реакцій, що відбуваються у водному розчині до кінця, напишіть 
молекулярні, повні та скорочені йонні рівняння: 
а) Na2CO3 + K2SO4 →  б) Na2CO3 + H2SO4 →  в) AgNO3 + CaCl2 →  г) MgCl2 + KNO3 →  
4. Алюміній нітрат кількістю речовини 2 моль розчинили у воді. При 
повній дисоціації цієї речовини утворилися нітрат-йони кількістю 
речовини: 
а) 2 моль;  б) 4 моль;  в) 6 моль;  г) 8 моль. 
 
1.10. ОБЧИСЛЕННЯ МАСИ АБО ОБ’ЄМУ ПРОДУКТУ  
РЕАКЦІЇ ЗА ВІДОМОЮ МАСОЮ ТА ОБ’ЄМОМ ВИХІДНОЇ 
РЕЧОВИНИ, ЩО МІСТИТЬ ДОМІШКИ 
 
При розв’язанні такого типу задач спочатку знаходимо масу або 
об’єм чистої речовини і лише згодом проводимо за нею розрахунки. 
Задача 1. Скільки грамів негашаного вапна CaO можна добути 
термічним розкладом вапняку масою 67г, який містить 12% 
домішок?  
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Розв’язок: 
Дано: 
m	(CaCO3	)=67г 
    з домішками 
щ(домішок)=12% 
m(CaO)-? 
1. Знаходимо масову частку   100% - 12% = 88% 
чистого вапняку CaCO3 
 
2. Знаходимо масу чистої   67г – 100% 
 речовини CaCO3   х г – 88% 
     ггx 96,58
%100
%8867   
3. Складаємо рівняння реакції    М (CaCО3)=100 г/моль 
термічного розкладу вапняку,  M(CaO)=56 г/моль 
визначаємо молярну масу   58,96г       tº   х г 
вапняку CaCO3 і негашаного   CaCО3 = CaO + CO2 
вапна CaO, складаємо пропорцію М = 100г/моль  М = 56 г/моль 
     m = 100г            m = 56г 
     г
хг
г
г
56100
96,58   
     гх 01,33
100
5696,58   
ІІ спосіб 
1. Знаходимо масову частку   100% - 12% = 88% або 0,88 
чистого вапняку CaCO3. 
 
2. Знаходимо масу чистої    m(CaCO3)=67г · 0,88=58,96 г 
речовини CaCO3. 
 
3. Визначаємо кількість     M(CaCO3)=100 г/моль 
речовини CaCO3.   M(CaO)=56 г/моль 
;n
M
m  
мольмольг
гCaCOn 58,0
/100
96,58)( 3   
4. Записуємо рівняння реакції   0,58 моль   tº   х моль 
термічного розкладу     CaCО3 = CaO + CO2 
вапняку CaCO3.     1моль         1моль 
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     Отже, n(CaCO3)= 0,58 моль 
5. Визначаємо масу негашеного  Mnm   
вапна CaCO3.   
 т=0,58моль·56г/моль=33,01г 
Відповідь: т (CaO)= 33,01г 
 
Задача 2. Скільки літрів карбон(IV) оксиду можна добути при 
розкладі вапняку масою 0,5 кг, який містить 10% домішок? 
 
Розв’язок: 
Дано: 
m(CaCO3)=	0,5	кг  
     з домішками 
щ (домішок)=10% 
V(CO2)=? 
1. Знаходимо масову частку     100% - 10%=90% 
    чистого вапняку CaCO3.	
2. Знаходимо масу чистого    0,5 кг = 500 г 
    вапняку CaCO3.	 	 	 гCaCOm 450
100
90500)( 3  	
3. Знаходимо  об’єм карбону (IV) M(CaCO3)= 100 г/моль  
оксиду CO2 за рівнянням   Vm(CO2)= 22,4 л  
реакції.	 	 	 	 	 г450       to                  x л 
CaCO3	= CaO+CO2       	 	 	 	 	 M=100 г/моль        Vm=22,4 л   
      m=100г                         V=22,4 л 
л
x
4,22100
450  ;     
            ллx 8,100
100
4,22450   
 
ІІ спосіб 
1. Знаходимо масову частку і   100% - 10%=90%  або 0,9 
    масу вапняку CaCO3.	 	 m(CaCO3)=500 г · 0,9 = 450 г 
2. Знаходимо кількість    ;
M
mn    M(CaCO3)= 100 г/моль  
    речовини CaCO3.	 	 мольCaCOn 5,4
100
450)( 3  	
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3. Записуємо рівняння реакції    4,5 моль    to                x  
   визначення кількості    CaCO3		= CaO+CO2    
   речовини карбону(IV)   1 моль               1 моль 
   оксиду CO2 , що виділилась.  мольx 5,4
1
15,4   
4. Знаходимо  об’єм CO2 ,   n =
Vm
V , звідки  V= n·Vm 
що виділився.    V=4,5·22,4 = 100,8л 
Відповідь: V(CO2) = 100,8 л 
 
Задачі 
1. Визначити масу солі, яку можна добути взаємодією розбавленої 
сульфатної кислоти з залізом із масою 40г, якщо масова частка домішок у 
ньому складає 4,7%. 
2. Який об’єм нітроген (ІІ) оксиду (н.у.) можна одержати нагріванням 
10г порошкоподібної міді, яка містить 3,5% домішок з достатнім об’ємом 
розчину нітратної кислоти? 
3. Через склянку з розчином калій йодиду було пропущено 2л повітря 
(н.у.), що містило домішки хлору. При цьому виділилось 0,916г йоду. 
Визначте об’ємну частку домішок хлору у повітрі.  
4. Скільки моль сульфуру (IV) оксиду SO2 можна отримати при спалюванні 48л гідроген сульфіду H2S (н.у.), що містить 10,7% домішок? 
5. Хлороводень, який виділився з 20г технічної кухонної солі при дії на 
неї концентрованої сульфатної кислоти, осаджує повністю срібло з 501,5мл 
розчину арґентум нітрату з масовою часткою речовини 15%, густиною 
1,13г/см3. Визначте вміст домішок у цьому зразку кухонної солі. 
 
 
86
РОЗДІЛ ІІ. НЕМЕТАЛІЧНІ ЕЛЕМЕНТИ І ЇХ 
СПОЛУКИ 
 
2.1. НЕМЕТАЛІЧНІ ЕЛЕМЕНТИ. НЕМЕТАЛИ 
 
2.1.1. Поширеність у природі неметалічних елементів 
 
Більшість хімічних елементів, що містяться в періодичній 
системі – метали. Неметалічні елементи знаходяться у правій 
частині таблиці між металічними елементами і інертними 
(благородними) газами. Їх усього 22. Але з цієї кількості неметалів 
складається Всесвіт і наша планета.  
Найпоширенішими елементами у Всесвіті є Гідроген і Гелій. 
Розповсюдженість важких хімічних елементів швидко зменшується 
з зростанням їхнього порядкового номера. 
В умовах планети Земля неметалічні елементи також більше 
поширені, ніж металічні. Так, повітря, яким ми дихаємо – це суміш 
азоту (масова частка у повітрі – 75,51%), кисню (23,18%), 
вуглекислого газу та інертних газів. 
У літосфері, що містить понад 80 хімічних елементів , Оксиген і 
Силіцій перевищують поширеність інших - елементів (47 і 29 % 
відповідно). 
Трава, кущі, дерева – це сполуки Карбону (18%), Гідрогену 
(10,5%), Оксигену (70%) та Нітрогену (0,3%) 
Океан - це знову Оксиген та Гідроген. 
       Таблиця 4 
Таблиця розповсюдженості деяких неметалічних елементів 
на землі 
Проста речовина Елемент Символ формула назва 
В 
літосфері 
У воді 
океанів 
В 
атмосфері 
В 
біосфері 
Гідроген H Н2 Водень 1,0 … 0,00003 10,5 
Оксиген O О2, О3 Кисень, озон 47 … 23,18 70,0 
Карбон C C Вуглець 0,023 2,8·10-3 0,015 18,0 
Нітроген N N2 Азот 0,002 5·10-5 75,5 0,3 
Силіцій Si Si Кремній 29,0 7·10-6 … 0,07 
Фосфор P P Фосфор 0,09 7·10-6 … 0,07 
Хлор Cl Cl2 Хлор 0,017 1,93 … 0,02 
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2.1.2. Будова неметалів 
 
Прості речовини, утворені атомами неметалічних елементів, 
мають загальну назву неметали. На відміну від назв хімічних 
елементів, назви неметалів пишуть з малої літери. Вони не завжди 
збігаються з назвами відповідних їм неметалічних елементів. Так, 
наприклад, назва елемента з протонним  числом +9 – Флуор, а назва 
простої речовини – Фтор, назва елемента з протонним числом +16 – 
Сульфур, а назва простої речовини – сірка. 
Неметали можуть мати як атомну (інертні гази, графіт, алмаз, 
червоний фосфор), так і молекулярну будову (кисень O2, озон O3, 
білий фосфор P4, кристали сірки S8 , тощо). 
Атоми у неметалах сполучені простими і кратними 
ковалентними неполярними зв’язками (H2, Cl2, O3, N2). 
 
2.1.3. Алотропія 
 
Явище існування хімічного елемента у вигляді двох або 
кількох простих речовин, різних за будовою і властивостями, 
називається алотропією. 
Термін введений Я. Берцеліусом у 1841р., що з грецької означає 
«інші властивості». 
В одних випадках алотропія обумовлена різною кількістю атомів 
у молекулах простих речовин (кисень O2і озон O3), в інших – різною 
структурою кристалів (алотропні модифікації Карбону, Фосфору, 
Сульфуру). 
              Таблиця 5 
Алотропні видозміни Оксисену 
 Кисень Озон 
Поширення у 
природі 
В повітрі – 21% (за об’ємом), у 
складі речовин – 47%  
Верхній шар атмосфери. На 
висоті 15-23 км. Шар 
товщиною 2-4,5 мм. В нижніх 
шарах атмосфери під час 
грози, в хвойних лісах при 
окисненні смолянистих 
речовин. 
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продовження табл. 5 
Фізичні 
властивості 
Безбарвний газ, без смаку і 
кольору 
tк =-193ºC,  tпл = - 219ºC,  Погано розчинний у воді (1:3) 
Блакитний газ, різкий 
своєрідний запах, рідина – 
темно-синього кольору, 
добре розчинний у воді 
(1:49), tк =-112ºC, tпл=-251,4ºC 
Фізіологічна 
дія на організм 
Не отруйний, забезпечує 
життєві процеси 
В малій кількості вбиває 
хвороботворні організми, в 
великій кількості – дуже 
отруйний 
Хімічні 
властивості 
Активний окисник з високою 
реакційною здатністю  
Надзвичайно сильний 
окисник, нестійкий, вибухає 
при ударі, знебарвлює 
барвники, викликає само-
згоряння окремих речовин 
Застосування Приймає участь у процесах 
дихання, горіння, окиснення. 
окисник в металургії, 
застосовують для добування 
окремих кислот, зварювання і 
різання металів, у медицині 
Для дезинфекції води і 
повітря, відбілювання 
тканин, як окисник ракетного 
палива. Захищає планету від 
згубної дії сонячної радіації 
Отже, незважаючи на те, що кисень і озон утворені атомом 
одного і того ж хімічного елемента – це дві різні прості речовини. 
 
                          Чи знаєте ви, що … 
… Людський організм містить близько 45 кг Оксигену, що 
становить близько 65% його маси. 
… Озоновий шар майже повністю затримує згубні для усього 
живого ультрафіолетові промені і тим самим забезпечує життя на 
Землі. Разом з вуглекислим газом CO2 поглинає інфрачервоне випромінювання Землі, а , отже запобігає її охолодженню. 
     Проте, озон дуже отруйний. Невеликі його концентрації 
створюють відчуття свіжості, однак викликають подразнення 
дихальних шляхів, кашель, стомленість, запаморочення. Озон 
руйнує еритроцити крові, впливає на роботу серцевого м’яза та 
геном людини. 
… Концентрація озону у повітрі 0,00001% діє на організм як 200 
рентген радіації. 
 
Поширеними алотропними видозмінами Карбону є алмаз і 
графіт. Ці речовини відрізняються між собою розміщенням атомів у 
вузлах кристалічних градок. 
Кожен атом Карбону у кристалі алмазу зв’язаний ковалентними 
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зв’язками з чотирма іншими, які розміщені навколо нього під 
однаковими кутами і на однакових відстанях до вершин тетраедра 
(рис. 17). 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
У графіті кожен атом зв’язаний не з чотирма, а з трьома іншими 
атомами ковалентними зв’язками. Усі три зв’язки лежать в одній 
площині під кутом 120º. Довжина усіх зв’язків між атомами, які 
лежать в одній площині, однакова. Ось чому атоми Карбону будуть 
утворювати правильні шестикутники, з яких утворюється шар. 
Зв’язки між атомами всередині шару ковалентні і досить міцні. 
Четверті електрони не приймають участі у зв’язках, вільно 
пересуваються між шарами і надають графітові електропровідність. 
Між шарами діють досить слабкі міжмолекулярні сили. При цьому 
графіт розділяється на окремі лусочки, лишаючи слід навіть на 
папері. 
Із-за різної будови кристалів алмаз і графіт мають різні фізичні 
властивості. Алмаз прозорий, має металевий блиск, не проводить 
електричного струму. Це надтвердий природний мінерал. Цю 
властивість використовують для виготовлення свердл, різців, 
кристали алмазу – діаманти є коштовними прикрасами. 
Графіт непрозорий, має темно-сірий колір, жирний на дотик, за 
рахунок вільних електронів добре проводить електричний струм. 
Використовують графіт для виготовлення олівців, «графітової 
пудри», яка заміняє масла в умовах аномальних температур, як 
матеріал для виготовлення електродів. В останні десятиліття алмази 
почали добувати штучно з графітів за дуже високих тисків і 
високих температур. 
Рис.  17. Кристалічні гратки алмазу і графіту 
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пластична           моноклінна
Рис.  18. Форма молекул сірки
Сульфур і Фосфор також існують у природі у вигляді кількох 
простих речовин кожен. 
Так, сірка має дві основні алотропні модифікації – ромбічну і 
моноклінну. Обидві складаються з циклічних молекул S8 (рис. 18) 
 
                             Чи знаєте ви що… 
…У 1985р. виявлено молекули С60 у формі футбольного м’яча та С70, що формою нагадує дине подібний м’яч для регбі. Поверхня цих 
молекул утворена п’яти – і шестикутними циклами з атомів Карбону. 
На честь конструктора геодезичного купола Ф. Фуллера вони названі 
фулеренами. 
 
При звичайній температурі найбільш стійкою є ромбічна сірка. Її 
кристали мають форму октаедрів. Плавиться така сірка при 113ºС, 
густина 2,07г/см3. Сірка нерозчинна у воді, але добре розчиняється 
в сірковуглеці CS2, бензині. Ромбічна сірка має лимонно-жовте 
забарвлення. 
При повільному охолодженні 
розплавленої сірки утворюється 
інша модифікація – моноклінна 
сірка у вигляді видовжених темно-
жовтих кристалів. Моноклінна 
сірка має температуру плавлення 
119,3ºС, густину 1,96 г/см3. Вона                      
стійка тільки при температурі вищій 
за 96ºС. 
Якщо сильно нагріту сірку 
раптово вилити у холодну воду, то утвориться ще третя алотропна 
модифікація – пластична сірка. Це аморфна, надзвичайно 
пластична, гумоподібна маса, яка швидко твердне на повітрі, при 
цьому перетворюючись у ромбічну сірку. 
Фосфор утворює кілька алотропних модифікацій (див. рис. 19). 
Білий фосфор має структуру правильного тетраедра, молекулярну 
кристалічну гратку, у вузлах якої розміщені молекули P4. Це 
прозора м’яка, речовина, легкоплавка, добре розчиняється у 
сірковуглеці CS2, бензині, естері. Білий фосфор – дуже отруйна 
речовина. Він світиться у темряві та здатний до самозаймання. 
Червоний фосфор має полімерну будову. Він складається з 
тетраедрів, які сполучені у нескінченні ланцюги. Це 
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Рис.  19. Алотропні модифікації білого та червоно фосфору
порошкоподібна, нерозчинна у сірковуглеці речовина, не світиться 
у темряві, самозаймається лише при температурі понад 250ºС. 
Чорний фосфор – продукт нагрівання і стискування білого 
фосфору. За зовнішнім виглядом і властивостями він схожий на 
графіт: жирний на дотик, має шарувату кристалічну структуру. 
Кожен його атом сполучений з трьома сусідніми атомами. 
Білий і червоний фосфор є діалектриками, чорний – 
напівпровідник. 
 
2.1.4. Фізичні властивості 
 
У порівнянні з металами між неметалами існує більша різниця у 
властивостях. 
Вони мають набагато нижчі, ніж метали температури плавлення і 
кипіння і існують у природі у різних агрегатних станах. 
Так, водень, азот, кисень, озон, фтор, хлор та прості речовини 
інертних елементів – це газуваті речовини, бром – рідина, усі інші 
(сірка, вуглець, фосфор, кремній тощо) перебувають у твердому 
агрегатному стані. 
Серед неметалів є провідники електричного струму (С- графіт) , 
напівпровідники (Si) та діелектрики ( Cl2, P, S). 
Неметали нерозчинні або погано розчинні у воді. Так, один 
об’єм води при кімнатній температурі розчиняє близько 2,5 об’ємів 
хлору, а у 100 об’ємах води при 29ºC розчиняється тільки 3,1 
об’ємів кисню. 
 
2.1.5. Хімічні властивості 
 
Поглянемо на розташування неметалів у періодичній системі              
Д.І. Менделєєва та кількість електронів на зовнішньому 
енергетичному рівні. 
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Неметали розташовані в головних підгрупах малих і великих 
періодів, а число електронів на зовнішньому енергетичному рівні 
співпадає з номерами груп (від 4 до 8 електронів). 
Вам відомо, що здатність до 
приєднання електронів у періоді 
зростає зліва на право в міру 
збільшення кількості  електронів на 
зовнішньому енергетичному рівні, а в 
групі – знизу вгору, в міру зменшення 
радіуса атома. 
Для завершення енергетичних рівнів атоми неметалів 
приєднують електрони і слугують окисниками. Найсильніший 
окисник – Флуор, оскільки у цього елемента найменший радіус 
атома і 7 електронів на зовнішньому енергетичному рівні. У решти 
елементів неметалів ця здатність зменшується у такій 
послідовності: O, Cl, N, S, C, P, H, Si. 
* Згадайте, як називається властивість хімічного елемента приєднувати або 
наближати до себе електрони інших атомів. 
Неметали можуть реагувати з водою, оксидами, кислотами, 
лугами. Ми ж розглянемо тільки взаємодію неметалів з простими 
речовинами. 
• Взаємодія з металами 
Типові неметали можуть взаємодіяти з металами, утворюючи 
галогеніди, оксиди, сульфіди, нітриди, фосфіди, карбіди та 
силіциди. Ці реакції протікають за різних умов. При цьому 
утворюються сполуки з йонним типом зв’язку, наприклад: 
2Na + Cl2 = 2NaCl 
* Напишіть рівняння реакцій взаємодії кальцію з бромом, алюмінію з сіркою та 
натрію з азотом. 
• Взаємодія з воднем 
При взаємодії з неметалами атоми Гідрогену втрачають 
електрони і слугують відновниками. В свою чергу атоми неметалів 
приєднують електрони і є окисниками. 
У ряді водневих сполук неметалів в межах періоду зліва на право 
(RH4, RH3, RH2, RH) спостерігаємо зростання кислотних 
властивостей і міцності цих летких сполук Гідрогену у водних 
розчинах. Причина цих змін – збільшення позитивного заряду йона. 
Зростання кислотних властивостей водневих сполук неметалів в 
межах груп зверху вниз (HF, HCl, HBr, HI ) пояснюється зростанням 
 H He 
B C N O F Ne 
Si P S Cl Ar 
As Se Br Kr 
 Te I Xe 
 
 
 At Rn 
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радіусів йонів неметалів і послабленням сили притягання  H+. При 
цьому процес відщеплення водню полегшується. 
• Взаємодія з киснем 
Продуктами взаємодії неметалів з киснем є оксиди. У цих 
реакціях Оксиген притягує електрони і стає окисником. Атоми 
неметалів при цьому, втрачаючи електрони, являються 
відновниками. 
У процесах взаємодії неметалів з киснем спостерігається така 
закономірність: в міру зростання електронегативності хімічних 
елементів зліва направо в межах періоду послаблюється процес 
взаємодії простих речовин цього елемента з киснем. Пригадайте, 
що галогени, які в межах періоду мають найбільшу 
електронегативність, з киснем безпосередньо не взаємодіють. 
У кисневих сполуках неметалів в межах періоду 
(SiO2→P2O5→SO3→Cl2O7) кислотні властивості посилюються, 
(H2SiO3→H3PO4→H2SO4→HClO4). Причина зміни властивостей – 
     слабка      середньої сили         сильна             дуже сильна 
поступове збільшення позитивного заряду йонів цих неметалів і, 
як наслідок, - посилення зв’язку з йоном Оксигену і послаблення 
зв’язку з йоном Гідрогену. 
В межах групи (N2O5→P2O5→As2O5→Bi2O5) кислотні 
властивості сполук послаблюються. 
 * Напишіть формули відповідних кислот, порівняйте їх силу і поясніть 
причину послаблення їх кислотний властивостей. 
• Взаємодія неметалів між собою 
При взаємодії двох різних неметалів відновником буде той 
елемент, який стоїть у періодичній системі ліворуч або нижче, а 
окисником – той, що стоїть в періодичній системі праворуч або 
вище. 
Умови, за яких проходять такі реакції – різноманітні: 
  500º 
C + S → CS2  
                                     н.у. 
Si + F2 → SiF4  
                  70º 
P + Cl2 → PCl3 
               300º 
P + Cl2 → PCl5 
 * Урівняйте ліву і праву сторони рівнянь реакцій. 
Тривалий час вважалося, що атоми благородних газів, маючи 
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повністю заповненим зовнішній енергетичний рівень, не здатні 
вступати у хімічну взаємодію. Однак, у 1962 році, була добута 
перша хімічна сполука XeF4, після чого хімія благородних газів 
почала розвиватись швидкими темпами. Добути сполуки He, Ne, Ar 
із-за малих радіусів їх атомів поки що не вдалося. 
 
2.1.6. Застосування неметалів 
 
♦ Водню. Одержання високих температур, добування молібдену 
і вольфраму з їх оксидів, амоніаку, штучного рідкого палива з 
вугілля, гідрування жирів. Ізотопи дейтерій і тритій – в атомній 
енергосистемі. В суміші з гелієм – наповнення аеростатів і 
дирижаблів. 
♦ Кисню і озону.( див. табл. 5 стор. 87). 
♦ Сірки. Виробництво H2SO4, CS2, пороху, сірників, паперу, 
лакофарбова і фармацевтична промисловість, нафтохімія, 
вулканізація каучуку та боротьба з шкідниками 
сільськогосподарських рослин. 
♦ Азоту. Добування NH3 → HNO3 → мінеральних добрив, 
наповнення електроламп, створення інертної атмосфери при 
проведенні хімічних реакцій, де не допустима наявність кисню. 
Металургія,  металообробна промисловість. 
♦ Фосфору. Виробництво P2O5 → H3PO4 → фосфатних 
добрив, сірників. У металургії, військовій справі, виробництво 
полімерів, напівпровідників, фосфорорганічних сполук, у боротьбі 
з шкідливими гризунами і комахами. 
♦ Алмазу. Для свердління твердих порід, виготовлення 
шліфувальних дисків, свердел, різців, різання скла. В 
приладобудуванні, машинобудуванні, радіотехніці, виготовлення 
ювелірних виробів. 
♦ Графіту. Для виготовлення вогнетривких тиглів, 
синтетичних алмазів, електродів, мастил, грифелів для олівців. 
В ядерних реакціях як уповільнювач нейтронів. 
♦ Силіцію. Виробництво сплавів та сплавів з легувальними 
властивостями, діодів, транзисторів, сонячних батарей. В 
електротехніці як напівпровідник. 
♦ Хлору. Добування хлорного вапна, рідкісних і кольорових 
металів (титану, ніобію, танталу), хлорорганічних сполук у боротьбі 
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з бур'янами і шкідниками сільськогосподарських культур, пластмас. 
У металургії. 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Чим відрізняється будова атомів неметалів від будови атомів 
металів? 
2. Які алотропні видозміни утворює Оксиген, Сульфур? 
3. Чому нелеткі водневі сполуки так різко відрізняються за своїми 
хімічними властивостями від летких водневих сполук? 
4. Визначте ступені окиснення елементів у таких сполуках: O2, SO3, 
CH4, NaClO3, CS2, P2O5, CaSO4, Ca3N2, KMnO4, NO2. 
5. Напишіть рівняння реакцій, в яких сульфур є: 
    а) Окисником; б) Відновником. 
6. Зрівняйте рівняння реакції методом електронного балансу: 
S + HNO3(к.)  = H2SO4 + NO2 + H2O 
7. Як з водню, азоту та хлору одержати амоній хлорид? Відповідь 
підтвердіть рівнянням реакцій. 
8. Допишіть схеми хімічних реакцій: 
4P + 5O2 = 
N2 + 3H2 = 
2S + C = 
Si + 2CaO = 
9. Напишіть рівняння реакцій, за допомогою яких можна здійснити такі 
перетворення: 
C→CO→CO2→CaCO3→CO2H2CO3 
10. У трьох пробірках містяться безбарвні розчини натрій карбонату, 
натрій нітрату і натрій сульфату. Як за допомогою хімічних реакцій 
визначити, у якій пробірці міститься кожна сіль? Відповідь потрібно 
підтвердити рівняннями реакцій у молекулярній та йонній формах. 
11. Є вода і силіцій (IV) оксид. Виберіть тільки одну основу і одну сіль, 
щоб з допомогою цих  чотирьох речовин і продуктів їх взаємодії отримати: 
вуглекислий газ, калій силікат, кальцій силікат, калій гідрокарбонат. 
Напишіть рівняння реакцій. 
12. Зразок технічної сірки масою 28 г, що містить 8% домішок, 
спалюють у струмені кисню. Одержаний продукт розчинили у воді масою 
500 г. Знайти масову частку продукту реакції у розчині. 
13. Обчисліть кількість теплоти (у кДж), що виділиться при згорянні 
чадного газу  кількістю речовини  1,5 моль, якщо тепловий ефект реакції 
становить 566 кДж. 
14. Скільки необхідно взяти фосфориту, що містись 65% Ca3(PO4)2, щоб одержати з нього фосфор масою 1т, якщо вважати втрати фосфору при 
виробництві, 3%. 
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Тестові завдання 
 
1. Фізичні властивості, характерні для водню за звичайних умов: 
а) тверда речовина блакитного кольору; 
б) безбарвний газ без запаху; 
в) безбарвний газ із характерним запахом; 
г) безбарвна рідина з характерним запахом. 
2. Однакову кількість енергетичних рівнів мають елементи з 
порядковими номерами : 
 а) 17 і 18; б) 10 і 11; в) 11 і 19; г) 9 і 12. 
3. У якій із зазначених формул ступінь окиснення Нітрогену 
найнижчий? 
 а) N2O3;  б) NO2;  в) N2O;  г) N2O5. 
4. З двох атомів складаються молекули: 
а) гелію; б) озону; в) барію; г) брому. 
5. За нормальних умов 5,6л. карбон(IV) оксиду мають масу: 
а) 11г;        б) 22г;  в) 35г;  г) 44г.  
6. При термічному розкладі 2 моль бертолетової солі KClO3 виділяється газ об’ємом: 
 а) 11,2л; б) 22,4л; в) 44,8л; г) 67,2л. 
7. Щоб отримати 100л продукту необхідно взяти об’єм водню і хлору (в 
л. виміряні за н.у.): 
 а) 40л H2 і 60л Cl2  б) 80л H2 і 40л Cl2; 
 в) 80л H2 і 20л Cl2  г) 50л H2 і 50л Cl2. 
 
2.2. СПОЛУКИ НЕМЕТАЛІЧНИХ ЕЛЕМЕНТІВ З 
ГІДРОГЕНОМ. ГІДРОГЕНХЛОРИД. ХЛОРИДНА КИСЛОТА 
 
2.2.1. Сполуки неметалічних елементів з Гідрогеном 
 
Майже усі неметали (крім благородних газів) здатні утворювати 
сполуки з Гідрогеном. 
Формули цих сполук залежать від валентності елементів, що 
вступають у реакцію з Гідрогеном. А цю величину визначають так: 
від числа 8 віднімають номер групи, в якій розташований елемент. 
Наприклад, валентність Хлору Cl у гідрогенхлориді HCl дорівнює I 
(8-7), валентність Нітрогену N в амоніаку NH3 – III (8-5), тощо. 
Якщо неметали розташовані в головних підгрупах IV і V груп, то 
у сполуках з Гідрогеном їх записуємо першими (NH3, CH4, AsH3). 
Якщо ж в аналогічні сполуки вступили  неметали VI і VII груп, то 
першим записуємо Гідроген (HI, H2S, H2Te). 
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     Таблиця 6 
Формули сполук неметалічних елементів з Гідрогеном у 
клітинках періодичної системи 
Групи Періоди 
IV V VI VII 
2 С CH4 
N 
NH3 
O 
H2O 
F 
HF 
3 Si SiH4 
P 
PH3 
S 
H2S 
Cl 
HCl 
4  As AsH3 
Se 
H2Se 
Br 
HBr 
5   Te H2Te 
I 
HI 
Неметали, взаємодіючи з Гідрогеном, утворюють ковалентні 
неполярні і полярні зв'язки. Це залежить від значень їх 
електронегативності. 
Ряд електронегативності неметалів 
Si, B, H, P, C, S, I, N, Cl, O, F 
Якщо електронегативності неметалу і Гідрогену близькі за 
величиною, а позитивні і негативні заряди, що виникли на атомах, 
рівномірно розподілені в молекулі, то вона є неполярною (CO2, 
SiH4, PH3). В іншому випадку, коли через різницю в показниках 
електронегативності в одній частині молекули зосереджується 
позитивний заряд, а в протилежній - негативний, то така молекула є 
полярною (H2O, HCl, NH3). 
Деякі полярні молекули (H2O, NH3, HF) здатні утворювати 
водневі зв'язки. Так, молекула води H2O в рідкому стані утворює 
димери: 
           H - O. . .H - O 
          |              |      
         H            H 
Водневі зв'язки впливають на температуру кипіння, агрегатний 
стан, розчинність у воді багатьох сполук неметалів з Гідрогеном. 
Тільки його наявністю пояснюється, наприклад, висока 
температура кипіння води (100ºC) у порівнянні з іншими сполуками  
аналогів Оксигену (H2S, H2Se, H2Te). 
Через водневий зв'язок гідроген фторид HF при температурі 
нижчій від 19,5ºC перебуває у рідкому стані. 
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Проте більшість водневих сполук неметалів (CH4, NH3, PH3, HCl, 
HBr) за звичайних умов являються газуватими речовинами. 
Наявністю водневих зв'язків, а також дисоціацією молекул 
пояснюється висока розчинність у воді окремих сполук згаданого 
типу. Так, розчинність гідрогенброміду HBr  за стандартних умов 
сягає 534 л  в 1л води, а амоніаку NH3 за таких же умов - понад 700 л. 
Напрям дисоціації водних розчинів сполук неметалів з 
Гідрогеном, а також будова їх атомів впливає на їх властивості. 
       Таблиця 7 
Характеристика сполук неметалів з Гідрогеном 
Зростання кислотних властивостей і міцності летких сполук неметалів з 
Гідрогеном у водних розчинах 
           В періодах 
       В  EH4, EH3, H2E, HE           Причина: Зростання позитивного заряду 
       г                                                            йона веде до збільшення  
       р                                                            кислотних властивостей. 
       у 
       п                                             Причина: Зростає радіус йонів неметалів. 
       а                                                         Вони слабше притягують йони Н+, 
       х                                                         а тому процес відщеплення йонів                
                                                                   Н+ полегшування. 
 Молекула амоніаку приєднує Н+ за донорно-акцеторним механізмом, в 
надлишку з’являються гідроксид-йони ОН-. Амоніак проявляє основні 
властивості. 
Вам відомо, що вода - надзвичайно слабий електроліт. Якась 
незначна кількість молекул, якщо і дисоціює, то цей процес 
відбувається по схемі: 
H2O  H+ + OH- 
а це означає, що кількість H+=OH-. Отже, вода амфотерний 
електроліт. 
*Напишіть рівняння реакцій взаємодії водню з киснем, сіркою, азотом, 
вуглецем та хлором. Згадайте умови протікання кожної із цих реакцій. 
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                          Чи знаєте ви що … 
…При 400ºС водень з киснем з’єднується у воді через 80 діб, при 
500ºС – через 2 год, при 600ºС – реакція відбувається миттєво з 
вибухом. 
…Якщо всю воду розподілили рівномірним шаром по всій земній 
поверхні, то Світовий океан  мав би середню глибину 4 км. 
 
2.2.2. Гідрогенхлорид 
 
Гідрогенхлорид - безбарвний газ з різким задушливим запахом, в 
1,3 рази важчий за повітря. У вологому повітрі «димить», 
утворюючи з водяною парою, що є у повітрі, краплини туману. 
Хлороводень добре розчинний у воді. В 1л води за стандартних 
умов розчиняється майже 450л цього газу. Водний розчин 
гідрогенхлориду називається хлоридною (хлороводневою, соляною) 
кислотою. 
У молекулі гідрогенхлориду  ковалентний полярний зв'язок  
                                . . 
H:Cl:  H-Cl 
                                                               . .  
Спільна електронна пара зміщена до Хлору - елемента з більшою 
відносною електронегативністю. Ступінь окиснення Гідрогену у цій 
сполуці - (+1), Хлору - (-1). 
 Основним методом добування у промисловості хлороводню 
являється реакція горіння водню  в атмосфері хлору (рис. 20). 
H2 + Cl2 = 2HCl 
Обидві вихідні речовини отримують в процесі 
електролізу водного розчину кухонної солі. 
Реакція синтезу гідрогенхлориду являється 
ланцюговою реакцією. Вона відбувається під дією 
світла. 
* Згадайте ланцюгові реакції на прикладі реакцій 
хлорування метану, механізм проходження яких описав 
російський фізико-хімік, академік, лауреат Нобелівської 
премії(1956) М.М. Семенов. 
 У лабораторних умовах хлороводень 
добувають шляхом взаємодії натрій хлориду з концентрованою 
сульфатною кислотою. 
При слабкому нагріванні утворюється хлороводень і кисла сіль - 
натрій гідрогенсульфат: 
Рис. 20. Горіння 
водню в атмосфері 
хлору 
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 NaCl+H2SO4(к) = HCl↑+NaHSO4 
При сильному нагріванні утворюється хлороводень і середня 
сіль – натрій сульфат: 
2NaCl+H2SO4(к) = 2HCl↑+Na2SO4  
Як побічний продукт добувають 
натрій сульфат Na2SO4. 
Спосіб добування гідрогенхлориду, 
що базується на реакції горіння 
водню в хлорі називається 
синтетичним; спосіб, що базується 
на реакції взаємодії між хлоридом 
натрію і концентрованою сульфатною кислотою, називається 
сульфатним. 
 
2.2.3. Хлоридна кислота 
 
Хлоридна кислота - безбарвна рідина з різким запахом, на 
повітрі «димить». Концентрованою вважається кислота, яка містить 
близько 37% HCl, її густина при цьому 1,19 г/см3. 
Як сильна кислота вона реагує з металами, основними та 
амфотерними оксидами, основами, солями слабких кислот  і 
деякими газуватими речовинами: 
Сa + 2HCl = CaCl2 + H2↑; 
Na2O + 2HCl = 2NaCl + H2O; 
Al2O3 + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2O; 
Fe(OH)3 + 3HCl = FeCl3 + 3H2O; 
Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + CO2↑ + H2O; 
NH3 + HCl → NH4Cl. 
Хлоридна кислота - одна з дуже важливих кислот. Її щорічне 
світове виробництво обчислюється десятками мільйонів тон. 
Застосування гідрогенхлориду та хлоридної кислоти: 
♦ добування хлору в лабораторних умовах; 
♦ виробництво хлоридів; 
♦ промислова переробка руд; 
♦ очищення поверхні металів від продуктів корозії; 
♦ виробництво хлорпохідних органічних сполук; 
♦ здійснення гідролізу целюлози. 
 
 
Рис. 21. Добування гідрогенхлориду 
і хлоридної кислоти в лабораторії 
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2.2.4. Солі хлоридної кислоти 
 
Солі хлоридної кислоти називають хлоридами. Більшість 
хлоридів добре розчиняються у воді. Малорозчинними є лише AgCl, 
PbCl2, CuCl. Відзначимо найважливіші з хлоридів: 
 Натрій хлорид NaCl (кухонна сіль, кам’яна сіль) є сировиною 
для добування натрій гідроксиду, хлору, хлоридної кислоти, соди і 
багатьох інших речовин. Вона є приправою до їжі, використовується як 
складова під час консервування продуктів харчування. 
 Калій хлорид  KCl - використовують у землеробстві як цінне 
калійне добриво, а також для виробництва калій гідроксиду KOH. 
 Кальцій хлорид CaCl2·6H2O застосовують у лабораторній 
практиці для осушування газів, а також у медицині. 
 Меркурій(ІІ) хлорид HgCl2 (сулема) - дуже сильна отрута, 
дуже розведений розчин використовується як дизенфікуючий засіб; 
використовують для передпосівного протруювання насіння, 
дублення шкіри, в органічному синтезі. 
 Цинк хлоридом ZnCl2 просочують деревину з метою 
запобігання гниттю, змочують поверхню металу під час проведення 
паяльних робіт (усуває плівку оксиду металу). 
Якісна реакція на хлорид-йон 
Ви вже знаєте, що аргентум хлорид  є практично нерозчинною у 
воді сполукою. Цю властивість використовують для виявлення 
йонів Cl- у розчині. Якщо у розчині є хлорид-йони Cl- навіть у 
незначних кількостях, то під час додавання до цього розчину солі 
Аргентуму випадає білий сирнистий осад: 
AgNO3 + HCl = AgCl↓ + HNO3 
Ag+ + NO3- + H+ + Cl- = AgCl↓ + H+ + NO3- 
Ag+ + Cl- = AgCl↓ 
Реакції характерні для певних йонів називають якісними 
реакціями. Якісні реакції широко використовують в аналітичній 
хімії для визначення хімічного складу речовин. Аналітична хімія 
має два основних розділи: якісний аналіз і кількісний аналіз. Мета 
якісного аналізу - визначити, які елементи, йони або хімічні 
сполуки містяться у досліджуваній речовині. Завдання кількісного 
аналізу - визначити кількісні співвідношення між складовими 
частинами речовини, тобто визначити масову частку кожного 
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елементу в ній. Результати аналізу дають можливість встановити 
хімічні формули як природних, так і синтетичних сполук. 
 
Лабораторний дослід № 1 
Якісна реакція на хлорид-йони 
Візьміть дві пробірки. В одну з них налийте 1-2 мл. розчину натрій 
хлориду NaCl, в іншу таку ж кількість хлоридної кислоти HCl. До вмісту 
кожної з них добавте по 2-3 краплинки розчину аргентум нітрату AgNO3. Поясніть, що відбулося? Яка сполука випаде в осад? Запам'ятайте колір і 
характер осаду. Зробіть висновки з лабораторного досліду. 
 
*Напишіть молекулярні та йонні рівняння реакцій між алюміній хлоридом і 
калій гідроксидом, барій хлоридом і сульфатною кислотою, цинк хлоридом та 
аргентум нітратом. Зробіть висновки про властивості хлоридів. 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Суміш яких елементів легко вибухає при внесенні іскри? Що таке 
"гримучий газ"? 
2. Напишіть електронну формулу атома і йона Хлору, чим вони 
відрізняються і чим подібні між собою? 
3. Які реакції називають якісними? 
4. Міцність зв'язку між атомами в молекулах у ряді HF→HCl→HBr→ 
→HI зменшується. Поясніть це, порівнявши електронегативності 
елементів і зіставивши радіуси атомів. 
5.  Зробіть електронні та графічні формули молекул CH4 і H2O. Покажіть у графічних формулах зміщення спільних електронних пар до 
відповідних атомів. 
6. Допишіть схеми реакцій, складіть молекулярні та йонно-
молекулярні рівняння: 
а) Na2CO3 + … → NaCl + …; б) K2ZnO2 + … → … + ZnCl2 + H2O; в) FeCl3 + … → … + NaCl; г) BaCl2 + … → Ba(NO3)2 + … . 
7. Вибухнула суміш хлору об'ємом 4л. і водню об'ємом 6л. 
прореагувала, після чого гази пропустили через воду, до якої додали 
лакмус. Які зміни відбулись з розчином? Який об'єм газу, що залишився 
після розчинення у воді продуктів реакції? 
8. Масова частка Хлору в кристалогідраті CuCl2·nH2O становить 
41,52%. Виведіть формулу сполуки. 
9. Обчисліть об'єм водню (н.у.), що виділився внаслідок взаємодії 130г 
цинку з 200г розчину хлоридної кислоти з масовою часткою кислоти 27%. 
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Тестові завдання 
 
1. Знайдіть відповідність між речовинами та температурами їх кипіння: 
1) H2S;  а) + 41ºC; 
2) H2Se;  б) + 2ºC; 
3) H2Te;   в) + 61ºC. 
2. З якою із перелічених нижче речовин реагуватиме хлоридна кислота? 
Напишіть рівняння можливих реакцій: а) Кальцій; б) магній оксид;                   
в) ртуть; г) натрій гідроксид. 
3. Знайдіть відповідність між рівнянням і значенням теплових ефектів 
хімічних реакцій та поясніть свій вибір: 
1) 3H2 + N2 = 2NH3; а) + 11 кДж; 
2) 3H2 + 2P = 2PH3; б) + 132 кДж; 
3) 3H2 + 2As = 2AsH3;  в) – 92 кДж. 
4. У 0,5 л води розчинили 56 л хлороводню. Масова частина 
хлороводню в розчині, що утворився, дорівнює: 
а) 14,5%;   б)  15,4%;   в) 4,15%;  г) 5,14%. 
 
2.3. АМОНІАК 
 
2.3.1. Будова молекули 
 
Нітроген утворює з Гідрогеном кілька сполук. Однією з 
найважливіших є амоніак. Електронна і графічна формула цієї 
речовини  мають такий вигляд: 
Будова молекул NH3 розглянуто раніше (див. рис. 9). З чотирьох 
електронних пар у Нітрогену – три спільні і одна неподільна. 
Зв'язки N – H є ковалентними полярними. Спільні електронні пари 
зміщені в бік атома Нітрогену, як більш електронегативного 
елемента. Молекула амоніаку має форму тригональної піраміди, на 
вершині якої розміщений атом Нітрогену: 
 
 
 
 
 
 
-
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Позитивний заряд зосереджений на атомах Гідрогену, 
негативний – на атомі Нітрогену. Отже, молекула амоніаку є 
полярною (диполь). Така конфігурація сприяє утворенню водневих 
зв'язків і, як наслідок – димерів:  
Наявністю водневих зв'язків пояснюється порівняно висока 
температура плавлення, кипіння, теплота випаровування та легке 
зріджування. 
 
2.3.2. Фізичні властивості 
 
Амоніак – безбарвний газ з дуже різким запахом, майже у два 
рази легший за повітря. При температурі нижчій за – 33,4°C, а 
також стискуванні він легко скраплюється у безбарвну рідину. 
Амоніак добре розчинний у воді: в 1л. води за стандартних умов 
розчиняється майже 700л цієї газуватої речовини. Водний розчин 
амоніаку називають аміачною водою. В медицині 10% розчин цієї 
сполуки називають нашатирним спиртом.  
Вдихання малих кількостей амоніаку стимулює роботу серця і 
нервової системи. Ось чому нашатирний спирт дають вдихати при 
втраті свідомості і отруєннях. 
Вдихання великих кількостей цієї газуватої речовини подразнює 
слизові оболонки очей, дихальних шляхів, викликає розлад 
травлення, а інколи і більш серйозні наслідки. 
 
Перша допомога при отруєнні амоніаком. 
Промити шлунок водою попередньо підкисленою столовим оцтом, 
випити склянку молока чи лимонного соку. Очі, при пошкодженні, 
промивають великою кількістю води. 
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2.3.3 Хімічні властивості 
 
• Взаємодія з водою. Добре висушену колбу заповнюємо 
амоніаком і закриваємо корком з встановленою газовідвідною 
трубкою. Закріпимо її у штативі у перевернутому положенні і 
зануримо в воду, попередньо додавши 3 – 4 каплі фенолфталеїну. 
Вода інтенсивно піднімається скляною трубкою і малиновим 
«фонтаном» розлітається у розширеній ділянці 
колби. 
Як пояснити результати досліду? Чому 
після такого розчинення амоніаку у воді 
утворилось лужне середовище?  
Ми знаємо, що у воді концентрація йонів 
Гідрогену H+ дорівнює концентрації 
гідроксид-йонів ОН-, 
Н2О  Н+ + ОН- 
тому середовище нейтральне. Велика 
розчинність амоніаку у воді зумовлена 
утворенням водневих зв'язків між молекулами: 
 
           або NH3 · H2O 
 
 
 
Продукти приєднання води до речовини називаються 
гідратами. 
Крім утворення гідратів амоніаку, частково утворюються йони 
амонію NH4+ і  гідроксид – йони  ОН-: 
      Гідроксид-йони ОН- зумовлюють слаболужну реакцію 
аміачної води. Отже, утворення йонів амонію і гідроксид – йонів в 
аміачній воді відбувається за рівнянням: 
NH3 + H2O  NH3 · H2O  NH4+ + OH- 
В аміачній воді більша частина амоніаку міститься у вигляді 
молекул  NH3. Лише невелика їх частина перетворюється на йони 
Рис. 22.  Розчинення 
амоніаку у воді
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амонію NH4+. Незважаючи на це, водний розчин амоніаку 
традиційно позначають формулою NH4OH і називають амоній 
гідроксидом. Амоній гідроксид – слабка основа з низьким ступенем 
електричної дисоціації  
* Поясніть механізм утворення йона амонію NH4+. Чи усі чотири зв'язки N-H в йоні амонію рівноцінні? Назвіть типи цих зв'язків. 
• Взаємодія з кислотами. Важливою особливістю амоніаку є 
його взаємодія з кислотами з утворенням солей амонію. До 
молекули амоніаку при цьому приєднується йон Гідрогену кислоти, 
утворюючи йон амонію за донорно-акцепторним механізмом.  
 
Лабораторний дослід № 2 
Взаємодія водного розчину амоніаку з кислотою 
Налийте у пробірку декілька мл водного розчину амоніаку, долийте 1–
2 краплі розчину фенолфталеїну і невеликими порціями добавляйте 
розбавлену хлоридну кислоту. Що спостерігається? Напишіть рівняння 
хімічної реакції. 
* Напишіть молекулярні і йонно – молекулярні рівняння реакцій взаємодії 
амоній гідроксиду з нітратною і сульфатною кислотами. Які солі при цьому 
утворюються? 
Взаємодія з солями. Багато солей у 
водних розчинах взаємодіють з амоніаком. 
Проте, ці реакції проходитимуть до кінця, 
коли один з продуктів реакції буде 
нерозчинна у воді основа або амфотерний 
гідроксид. 
2NH4OH + FeCl2 = 2NH4Cl + Fe(OH)2↓ 
 Реакції окиснення амоніаку. Атом 
Нітрогену в молекулі амоніаку має 
найнижчий ступінь окиснення (-3), а отже 
може втрачати електрони, а амоніак при цьому виконуватиме роль 
відновника. 
Під час горіння амоніаку в кисні або попередньо підігрітому 
повітрі утворюється азот і водяна пара: 
NH3 + O2 → N2 + H2O 
За наявності каталізатора (платини) реакція окиснення амоніаку 
проходить з утворенням нітроген (ІІ) оксиду і води:  
                                    Pt 
NH3 + O2 → NO + H2O 
Ця реакція називається каталітичним окисненням амоніаку. 
Рис. 23.  Горіння 
амоніаку
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Каталізатори – це речовини, які не тільки прискорюють 
перебіг хімічних реакцій, а, в окремих випадках, впливають на 
напрям їх перебігу. 
* Розставте в обох рівняннях коефіцієнти методом електронного балансу і 
обґрунтуйте твердження, що амоніак в цих реакціях відновник. 
 
2.3.4. Застосування амоніаку 
 
Амоніак знаходить широке практичне використання: 
♦ добування нітратної кислоти HNO3; 
♦ виробництво азотних та комплексних добрив (NH4NO3, 
CO(NH2)2, (NH4)2SO4, KNO3, (NH4)H2PO4, NH4HPO4 і інших); 
♦ рідке азотне добриво (аміачна вода); 
♦ вибухових речовин; 
♦ холодоагент в промислових холодильниках; 
♦ в медицині (нашатирний спирт); 
♦ в побуті для видалення плям, чищення килимів, під час 
прання білизни. 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Назвіть фізичні властивості амоніаку. 
2. Зобразіть молекулярну, структурну і електронну формулу амоніаку. 
Вкажіть ступінь окиснення Нітрогену у цій сполуці. 
3. Опишіть реакції горіння та каталітичного окиснення амоніаку, 
складіть рівняння їх реакцій, розставте коефіцієнти методом електронного 
балансу. 
4. Напишіть рівняння реакцій взаємодії амоніаку і сульфатної кислоти, 
враховуючи, що з багатоосновними кислотами амоніак взаємодіє 
ступінчасто. 
5. Напишіть рівняння реакцій, з допомогою яких можна здійснити 
перетворення:  
N2→NH3→(NH4)2CO3→NH3→N2 ↓ 
CO2 
6. Закінчіть рівняння реакцій, назвіть продукти реакцій: 
                 Pt 
NH3 + HNO3 →  NH3 + Cl2 →  NH3 + O2 →  
NH3 + CuO →  NH3 + Br2 →  NH3 + MnO → 
7. Який об'єм амоніаку (н.у.) виділиться під час нагрівання 21,4г амоній 
хлориду NH4Cl із достатньою кількістю натрій гідроксиду? 
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Рис. 24.  Добування 
амоніаку в лабораторії
8. В якому об'ємі води необхідно розчинити 11,2 г амоніаку (н.у.), щоб 
утворився розчин з масовою часткою NH3 5%? 
9. Обчисліть масову частку амоніаку в розчині, добутому за 
нормальних умов, при розчиненні 22,4л NH3 у 100 мл розчину амоніаку з масовою часткою NH3 - 6% і густиною 0,95 г/см3. 
 
Тестові завдання 
 
1. Агрегатний стан амоніаку за нормальних умов:  
а) твердий; б) рідкий; в) газуватий. 
2. В холодильниках для утримання штучного льоду використовують: 
а) нітратну кислоту; б) амоніак; в) нітроген(IV) оксид. 
3. Тільки під час нагрівання амоніак взаємодіє з: 
а) водою; б) киснем; в) гідроген хлоридом. 
                       tºC, Pt 
4. В реакції  NH3+ O2 → NO + H2O амоніак виявляє властивості: а) окисні; б) відновні; в) кислотні. 
5. У 250 мл води за нормальних умов розчинили 112л амоніаку.    
Масова частка цієї сполуки у розчині становитиме: 
а) 25,3%; б) 35,2%; в) 23,5%. 
6. Під час взаємодії амоній нітрату з гашеним вапном масою 37г    
виділився амоніак об'ємом (н.у.): 
 а) 22,4 л; б) 11,2 л; в) 33,6 л. 
 
2.4. ДОБУВАННЯ АМОНІАКУ 
 
2.4.1. Добування в лабораторії 
 
В лабораторних умовах амоніак 
добувають із суміші твердих речовин 
амоній хлориду (нашатирю) з кальцій 
гідроксиду (гашене вапно):  
2NH4Cl + Ca(OH)2   CaCl2 + NH3+ 
H2О 
 
* Чому для добування амоніаку беруть сухі речовини, а не їх водні розчини? 
Чому амоніак збирають в суху пробірку, перевернуту догори дном? Про які 
властивості водного розчину амоніаку свідчить його   дія на індикатори? 
 
2.4.2. Промисловий синтез амоніаку 
 
В промисловості амоніак синтезують з азоту N2 і водню H2:   
 N2 + 3N2 2NH3    ∆H= -92 кДж. 
 
 
109
Азот добувають з повітря шляхом його глибокого охолодження і 
користуючись різними з киснем температурами кипіння. Водень 
добувають шляхом конверсії метану, що є основною складовою 
природного газу, з водяною парою: 
        t, K 
CH4 + H2O(пара)  = CO + 3H2 
З рівняння реакції синтезу амоніаку видно, що: 
а) ця реакція екзотермічна, відбувається з виділенням теплоти; 
б) реакція проходить із зменшенням об’ємів (4:2); 
в) реакція є оборотною, отже, до кінця не доходить, оскільки    
встановлюється хімічна рівновага. 
Щоб вибрати оптимальні умови її перебігу, потрібно згадати 
принцип Ле Шательє про зміщення хімічної рівноваги (див. 1.7.3, 
стор. 63). 
Оскільки ця реакція екзотермічна, то зниження температури 
приводить до зміщення рівноваги в бік утворення амоніаку. Проте, 
при цьому значно зменшується швидкість реакції. Тому процес 
ведуть при температурі 500-550 °С і за наявності каталізатора. 
Каталізатор, як відомо, прискорює пряму і зворотну реакції в 
однаковій мірі, а також виявляє свою активність лише з нагріванням 
до певної температури. Каталізатором процесу служить губчасте 
залізо з домішками оксиду алюмінію і оксиду калію. 
 Є ще один фактор – тиск. Враховуючи, що реакція проходить з 
зменшенням об’ємів, то згідно з принципом Ле Шательє, 
збільшення тиску змістить хімічну рівновагу вправо – в бік 
утворення амоніаку.  
Для синтезу амоніаку найчастіше використовують тиск 25-
30 МПа. 
Проте, є способи виробництва амоніаку низького (10-15 МПа) і 
високого (50-100 МПа) тиску. 
Однак, за таких умов далеко не вся азотоводнева суміш 
перетворюється на амоніак. Під дією низьких температур амоніак, 
що утворився, зріджують, а азотоводневу суміш, що не 
прореагувана, повторно направляють до реактора. 
Технологічний процес, при якому речовини, що не 
прореагували, відокремлюються від продуктів реакції і знову 
повертаються в реактор для подальшого використання, 
називається циркуляційним. 
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Схематично процес синтезу амоніаку показаний на мал. 25. 
Азотоводневу суміш у співвідношенні 1:3 всмоктується 
турбокомпресором (1) стискується до необхідного тиску, через 
систему фільтрів  очищена суміш попадає до контактного апарату 
(2) з каталізатором, де відбувається утворення амоніаку. Газова 
суміш, що виходить з контактного апарату містить не більше 20-
30% амоніаку. Суміш подають до холодильника (3), де під тиском 
амоніак зріджується і виводиться з реакції, потрапляючи через 
сепаратор (4) у збирач. Азот і водень, що не вступили в реакцію, 
циркуляційним компресором знову подають в контактний апарат. 
* Поміркуйте про роль циркуляційного процесу в ефективності технологій 
хімічних виробництв.      
Перший завод синтетичного амоніаку почав працювати в 
Німеччині у 1913р. В Україні такого профілю завод став до ладу у 
1933р. В м. Горлівці Донецької області. Пізніше з'явились заводи у 
Дніпродзержинську (1938), Сіверодонецьку (1958), Черкасах (1962), 
Рівному (1968). 
 
 
 
 
 
 
 
Рис. 25.  Схема виробництва синтетичного амоніаку: 
1 – турбокомпресор; 2 – колона синтезу; 3 – холодильник; 4 – сепаратор 
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Рис. 26.  ПАТ «РІВНЕАЗОТ» 
У 1962р, на рівненському Поліссі було розпочате будівництво 
великотонажного підприємства з виробництва мінеральних добрив для 
забезпечення західних областей України. 
Історія підприємства розпочинається з листопада 1968р., коли на 
привозному амоніаку були отримані перші тони аміачної води. В 1972р. 
введено в експлуатацію два агрегати по виробництву нітратної кислоти 
потужністю 120000 т в рік кожний. Роком пізніше  (1973) їх потужність 
зросла до 200000 т та 450000 т в рік 
кожний.  
Нині ПАТ «РІВНЕАЗОТ» - 
велетень хімічної промисловості 
західного регіону України. В 
структурі товарної продукції 
виробництво мінеральних добрив 
складає понад 90%. В складі діючих 
– цехи з виробництва амоніаку, 
амоніачної селітри, нітратної 
кислоти, вапняно-амоніачної 
селітри, тукосуміші, адинипінової 
кислоти. 
 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Написати рівняння реакції добування амоніаку в лабораторних 
умовах. 
2. Назвіть наукові принципи, які лежать в основі виробництва амоніаку. 
3. Які чинники впливають на зміщення хімічної рівноваги, згідно 
принципу Ле Шательє? 
4. Підвищення тиску зміщує рівновагу реакції N2+3N22NH3 і не зміщує рівноваги реакції H2 + Cl2  2HCl. Поясніть причину. 
5. Напишіть рівняння реакції добування амоніаку всіма відомими вам 
способами. 
6. Реакція між азотом і воднем екзотермічна: 
N2 + 3H2  2NH3                  ∆ H=- 92,38 кДж В який бік зміщується рівновага цієї реакції при підвищенні тиску? 
7. Обчисліть відносну густину амоніаку за повітрям. 
8. При тиску 450 МПа і 850 °С вихід амоніаку становить 97%, причому 
реакція проходить без каталізатора. Чому ці умови не використовують на 
виробництві? 
9. Після пропускання 10 л (н.у.) суміші азоту і водню через апарат для 
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синтезу амоніаку її об'єм зменшиться у 1,172 рази. Обчисліть масу амоній 
гідрогенсульфату, яку можна отримати з одержаного амоніаку. 
10. Суміш водню та азоту по 11,2 л кожного пропустили над 
каталізатором. Для нейтралізації добутого амоніаку взяли розчин 
хлоридної кислоти об'ємом 96 мл з масовою часткою кислоти 8% і 
густиною 1,05 г/см3. Підрахувати об'ємні частки компонентів суміші після 
реакції. 
 
Тестові завдання 
 
1. Лабораторним способом добування амоніаку є: 
а) нагрівання суміші амоній хлориду з кальцій гідроксидом; 
б) взаємодія азоту з воднем при наявності губчастого заліза як 
каталізатора; 
в) електролізом водного розчину амоній гідроксиду. 
2. Масова частка діючих речовин в амоніачній селітрі NH4NO3 становить: 
      а) 33,5%;  б) 34,5%; в) 35%;  г) 35,5%. 
3. Амоніак, кількістю речовини 15 моль, займає об'єм: 
      а) 224 л;  б) 336 л; в) 112 л; г) 448 л. 
4. Щоб утворилося 44,8 л амоніаку (н.у.), потрібно взяти азоту і водню 
відповідно: 
    а) 22,4 л і 22,4 л;    б) 22,4л і 44,8 л;  в) 22,4л і 67,2л;   г) 44,8 л і 22,4л. 
 
2.5. СОЛІ АМОНІЮ 
 
До складу солей амонію входить один або кілька катіонів амонію 
NH4+ та аніони кислотних залишків, наприклад: NH4NO3– амоній 
нітрат, (NH4)2SO4 - амоній сульфат, (NH4)2HPO4 – амоній гідроген- 
фосфат і інші. 
 
2.5.1. Фізичні властивості 
 
Більшість солей амонію безбарвні, тверді кристалічні речовини, 
добре розчинні у воді. За окремими властивостями вони подібні до 
солей лужних металів, особливо Калію (йони K+ і NH4+ мають 
близькі розміри). 
 
2.5.2 Хімічні властивості 
 
• Термічний розклад. Солі амонію термічно нестійкі. Частина 
з них при нагріванні розкладаються. Характер сполук, що 
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утворюються, а також особливості самого процесу перебігу реакцій 
залежать від властивостей кислоти, яка утворює сіль амонію, 
наприклад: 
NH4Cl NH3+HCl; 
NH4NO2 N2+2H2O; 
(NH4)2CO3=2NH3+CO2+H2O. 
Реакції розкладу можуть бути як оборотними, так і 
необоротними. 
• Дисоціація на йони. Як сильні електроліти солі амонію у 
водному розчині дисоціюють на йони: 
(NH4)2SO4 2NH4++SO42- 
• Реакція гідролізу. Оскільки водний розчин амоніаку являє 
собою слабку основу, то солі амонію у розчинах вступають у 
реакцію гідролізу. Солі амонію, утворені сильними кислотами, 
мають слабокислу реакцію: 
NH4NO3+H2O NH4OH+HNO3- 
NH4NO3+ H2O NH4OH+NO3-+H+ 
• Реакції обміну: 
а) з лугами 
NH4Cl + NaOH = NaCl + NH3 + H2O; 
б) з кислотами 
(NH4)2SO4+ 2HCl = 2NH4Cl + H2SO4 
в) з солями 
NH4Cl + AgNO3 = NH4NO3+ AgCl↓ 
*Напишіть наведені рівняння у йонно-молекулярних формах. 
 
Лабораторний дослід № 3 
Якісна реакція на йон амонію. 
Налийте у 2 пробірки по 2мл розчину хлориду амонію і добавте у 
кожну з них стільки ж розчину гідроксиду натрію. Одну з них без 
підігріву поставте у штатив. Рідину в іншій доведіть до кипіння. 
Перевірте на запах вміст першої пробірки. Обережно, дотримуючись 
правил техніки безпеки, понюхайте газ, що виділяється у другій 
пробірці. Зволожте червоний лакмусовий папірець і піднесіть до 
отвору цієї пробірки. Що спостерігаєте? Дайте пояснення. Напишіть 
рівняння реакції. 
 
Отже, якісною реакцією на солі амонію (йон амонію) є їх 
взаємодія з розчинами лугів, в результаті якої виділяється 
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Рис. 27.  Дослід, що ілюструє реакцію, відомий під назвою «хімічний 
вулкан» 
амоніак, а колір зволоженого лакмусового папірця змінюється з 
червоного на синій. 
NH4+ + OH- NH3↑+ H2O. 
 Окисно-відновні реакції. Розклад амоній дихромату є окисно-
відновною реакцією: 
                           t 
(NH4)2Cr2O7 → N2 + Cr2O3 + H2O. 
*Розставте коефіцієнти у цій рекції методом електронного балансу, знайдіть 
окисника і відновника.  
 
2.5.3. Добування 
 
 Добування. Солі амонію добувають при взаємодії амоніаку 
NH3 або амічної води (гідроксиду амонію  NH4OH) з кислотами: 
NH3 + HCl = NH4Cl; 
NH4OH + HNO3 = NH4NO3 + H2O 
*Напишіть рівняння реакцій взаємодії амоніаку з сульфатною кислотою, 
враховуючи, що кислота – двохосновна. Від чого це залежить? 
 
2.5.4. Застосування 
 
♦ Хлорид амонію NH4Cl – у фарбувальній справі, паянні, 
лудінні, а також в гальванічних елементах. Хлорид амонію 
сприяє видаленню з поверхні металу оксидної плівки,  завдяки 
чому під час паяння припій добре  пристає до металу. 
♦ Сульфат амонію. (NH4)2SO4 – як добриво, причому у 
великій кількості.  
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♦ Карбонат амонію. (NH4)2CO3 – на кондитерських 
фабриках і хлібокомбінатах у тісто для розпушування під час 
випікання. 
         t   
(NH4)2CO3 → 2HN3↑+ CO2↑ + H2O 
Піднімаючись, газуваті речовини роблять тісто пористим. 
♦ Нітрат амонію. NH4NO3 – як азотне добриво. Масова частка 
Нітрогену у цій солі вища, ніж в інших нітратах або солях амонію. 
NH4NO3, в суміші з алюмінієм і вугіллям, використовують для 
виробництва вибухової речовини – амоналу. 
 
                             Чи відомо Вам, що … 
 … У 1921 році в м. Опал (Німеччина) на заводі, який випускав 
добрива (суміш амоній нітрату NH4NO3  і амоній сульфату 
(NH4)2SO4), стався вибух. Ці солі, від довгого зберігання на складі, злежалися. Їх вирішили подрібнити слабкими вибухами. Це 
спричинило детонацію в усій масі речовини. Потужний вибух забрав 
життя 560 осіб, було дуже багато поранених і потерпілих, повністю 
зруйновано не тільки місто Опал, але й частину будинків у 
Мангейні, розташованому за 6 км від епіцентра вибуху. Вибухова 
хвиля вибила скло у вікнах за 70 км від заводу. 
… З`ясувалось, що амоній нітрат вибухонебезпечний. При 
нагріванні до 260°С він розкладається на нітроген (І) оксид і воду: 
                 NH4NO3 = N2O+ 2 H2O 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Напишіть рівняння реакцій, які характерні для солей амонію. 
2.  Як дослідним шляхом доказати, що речовина, що досліджується, є:   
а) хлорид амонію;  б) сульфат амонію? 
3. Поясніть механізм утворення йона амонію NH4+ у реакції взаємодії амоніаку з хлоридною кислотою. 
4. Складіть повні та скорочені молекулярно-йонні рівняння реакцій 
між речовинами: 
 а) амоній гідроксидом і фосфатною кислотою; 
 б) амоній сульфатом і кальцій гідроксидом; 
 в) магній хлоридом і амоній фосфатом. 
5. Напишіть рівняння реакцій, з допомогою яких можна здійснити 
перетворення : 
NH4Cl → NH3 → (NH4)2SO4 → NH4Cl → NaCl 
6. Чому білий дим виділяється інтенсивніше, якщо скляну паличку, 
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змочену хлоридною кислотою, тримати під такою ж паличкою, змоченню 
нашатирним спиртом, а не навпаки? 
7. Допишіть схеми реакцій, що відбуваються у водному розчині, 
складіть молекулярні та йонно-молекулярні рівняння: 
а) (NH4)2CO3 + … → NH4Cl + … ; б) (NH4)2SO4+ … → NH4NO3 + … . 
8. Напишіть три принципово різних рівняння розкладання солей 
амонію. 
9.  У трьох довільно пронумерованих пробірках містяться розчини амоній 
хлориду, амоній карбонату та хлоридної кислоти. У вашому розпорядженні є 
розчин барій хлориду BaCl2. Як розпізнати вміст пробірок? Наведіть відповідні молекулярні та йонно-молекулярні рівняння.  
10. У пробірці є суміш FeCl3, AlCl3, MgCl2, NH4Cl. Як вилучити з цієї суміші амоній хлорид? 
11. При дії на амоній хлорид надлишком розчину калій гідроксиду 
утворився газ об’ємом 11,2 л. Яка маса амоній хлориду прореагувала, якщо 
вихід продукту 78% від теоретичного? 
12. Під час реакції 49 г солі амонію, утвореної галогеноводневою 
кислотою з достатньою кількістю лугу добуто 11,2 г амоніаку. Знайдіть 
формулу солі, якщо реакція проходила за нормальних умов. 
 
Тестові завдання 
 
1. На карбонат амонію кількістю 0,2 моль подіяли достатньою 
кількістю калій гідроксиду. При цьому виділився амоніак об’ємом (н.у.): 
а) 9,86 л;  б) 8,96 л;  в) 6,89 л;  г) 6,98 л. 
2. Змішали 40 г кальцій гідроксиду і 40 г амоній нітрату. При 
нагріванні цієї суміші виділився амоніак (н.у) об’ємом:  
а) 11,2 л; б) 22,4 л; в) 5,6 л;  г) 44,8 л. 
3. Є газова суміш, масові частки газів у якій дорівнюють: водню – 35%, 
азоту – 65%. Об’ємні частини газів у суміші становитимуть відповідно: 
а) 11,2 і 22,4; б) 11,7 і 88,3; в) 22,4 і 11,2;  г) 88,3 і 11,7. 
 
2.6. ВИЗНАЧЕННЯ МАСОВОЇ ТА ОБ’ЄМНОЇ ЧАСТКИ 
ВИХОДУ ПРОДУКТУ 
 
Яким би досконалим не був технологічний процес – втрати 
неминучі. Вони пов’язані з домішками у сировині, її 
транспортуванням, подрібненням, завантаженням, зносом 
обладнання, оборотністю процесу тощо. 
Ось чому розрізняють відносний (практичний) і теоретичний 
(розрахунковий) вихід продукту. 
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Теоретичний вихід – це маса або об’єм продукту, який можна 
було б отримати згідно розрахунків за рівнянням хімічних реакцій. 
Відносний вихід – це маса або об’єм продукту, який отримують 
в процесі виробництва чи лабораторних досліджень. 
Масова частка виходу продукту – це відношення маси 
відносного виходу продукту до теоретичного. Вона стосується 
твердих речовин і рідин, позначається грецькою літерою з (ета) і 
обчислюється за формулою: 
%.100
)(
)(
)(  хт
хm
x
теорет
практ  
Об’ємна частка входу продукту – це відношення об’єму 
відносного виходу до об’єму теоретичного. Вона стосується газів, 
позначається грецькою літерою ц (фі) і обчислюються за 
формулою: 
%100
)(
)(
)(  хV
хVх
теорет
практ . 
 
2.6.1. Визначення виходу продукту  за масою 
отриманого продукту 
 
Задача 1. При взаємодії 32,5 г цинку з хлоридною кислотою 
добуто 61,2 г цинк хлориду. Визначити відносний вихід продукту 
реакції. 
Дано: 
m (Zn) = 32,5 г 
m (практ. ZnCl2) = 61,2 г 
з (ZnCl2) - ? 
   Розв’язок: 
І спосіб 
1. Записуємо рівняння реакції Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2↑ 
 
2. Над формулами речовин 32,5г              х теорет. 
записуємо дані задачі  Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2↑ 
 
3. За рівнянням реакції   M (Zn) = 65 г/моль; 
знаходимо масу цинк хлориду,  M (ZnCl2) = 136 г/моль. 
яка має утворитись, тобто    
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    32,5г              х теорет. 
теоретичний вихід продукту.  Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2↑ 
    М = 65 г/моль          М = 136 г/моль 
    m = 65 г               m = 136 г 
    із 65 г Zn утворюється 136 г ZnCl2 
    із 32,5 г Zn -            х г ZnCl2 
    гг
ггх 68
65
1365,32   
4. Визначаємо відносний вихід  
продукту    %100
)(
)(
)(
2
2
2  ZnClт
ZnClm
ZnCl
теорет
практ  
    %90%100
68
2,61)( 2  г
гZnCl  
ІІ спосіб 
1. Записуємо рівняння реакції 32,5г              х теорет 
та числові дані умови      Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2↑ 
     1 2 1  
2. Обчислюємо кількість    
речовини цинку, яка вступила  
в реакцію    ;)( MmZnn  М (Zn) = 65 г/моль  
    ;5,0)( /65
5,32 мольZnn мольг г   
    За рівнянням реакції з 1 моль Zn 
     утворюється 1 моль ZnCl2. 
    Отже, ZnCl2 = 0,5 моль. 
3. Визначаємо масу   m теорет.(ZnCl2) = n·M;  
теоретичного виходу ZnCl2 m теорет.(ZnCl2) =  
    = 0,5моль·136г/моль = 68г 
4. Розраховуємо відносний  
вихід продукту реакції.             η(ZnCl2)= %90%100
68
2,61 г
г  
Відповідь: Відносний вихід цинк хлориду дорівнює 0,9 або 
90%. 
 
2.6.2. Визначення виходу продукту за об’ємом 
отриманого продукту 
 
Задача 2. Під час взаємодії 20 г амоній нітрату з достатньою 
кількістю натрій гідроксиду добуто 5,32 л амоніаку. Знайти 
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відносний вихід продукту реакції. 
 
 
Дано: 
m(NH4NO3) = 20 г  
V(NH3) = 5,32 л 
ц(NH3) - ? 
Розв’язок:  
І спосіб 
1. Записуємо рівняння реакції       NH4NO3+NaOH=NaNO3+NH3↑+H2O 
2. За рівнянням реакції   M(NH4NO3) = 80 г/моль 
визначаємо розрахунковий, Vm(NH3) = 22,4 л 
тобто теоретичний вихід      20г                                      х теорет. 
амоніаку.                     NH4NO3+NaOH=NaNO3+NH3↑+H2O    M = 80 г/моль                Vm = 22,4 л/моль 
   m = 80 г      V = 22,4 л 
   із 80 г NH4NO3 утворюється 22,4 л  NH3 
     із 20 г     х л NH3 
     лг
лгх 6,5
80
4,2220   
3. Визначаємо відносний   %;100
)(
)(
)(
3.
3.
3  NHV
NHV
NH
теорет
практ  
вихід амоніаку   %95%100
6,5
32,5)( 3  л
лNH  
ІІ спосіб 
1. Записуємо рівняння реакції       NH4NO3+NaOH=NaNO3+NH3↑+H2O 
 
2. Над формулами рівняння    20 г             х теорет. 
записуємо числові дані,            NH4NO3+NaOH=NaNO3+NH3↑+H2O  
     передбачені умовою задачі.     
      M(NH4NO3) = 80 г/моль, 
3. Обчислюємо кількість   
речовини NH4NO3, яка    
вступає в реакцію              мольмольг
г
M
mNONHn 25,0
/80
20)( 34   
      За рівнянням реакції з 1 моль 
      NH4NO3 утворюється 1 моль NH3 
      Отже, 0,25 моль NH4NO3 
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      утворює 0,25 моль NH3 
4. Розраховуємо розрахунковий  
(теоретичний) вихід амоніаку 
mV
Vn  , звідки mVnV   
лмольлмольV 6,5/4,2225,0   
5. Розраховуємо відносний   
вихід продукту реакції            %95
6,5
%10032,5)( 3  ë
ëNH  
Відповідь: ц(NH3) = 0,95 або 95%. 
 
2.6.3. Визначення маси або об’єму продукту за 
відносним виходом продукту 
Задача 3. Яку масу нітратної кислоти можна добути з 40,4 г 
нітрату калію при дії на нього надлишком сульфатної кислоти, 
якщо масова частка виходу кислоти складає 0,98? 
І спосіб 
Дано: 
m(KNO3) = 40,4 г                          KNO3+H2SO4=K2SO4+2HNO3 
Ю(HNO3) = 0,98 
m(HNO3) = ?   M(KNO3) = 101 г/моль 
 
1. Знаходимо розрахункову M(HNO3) = 63 г/моль 
 масу (теоретичний вихід)  40,4г         х г 
нітратної кислоти             2KNO3+H2SO4=K2SO4+2HNO3 
     M = 101 г/моль                 M = 63 г/моль 
     m  = 101г  · 2                           m = 63 г  ·  2 
     із 202 г KNO3 утворюється 126 г HNO3 
     із 40,4 г KNO3   х г HNO3 
     гг
ггх 2,25
202
1264,40   
2. Знаходимо масу кислоти, mпракт.(NHO3) = з · mтеорет. 
яку добуто з врахуванням   mпракт. =0,98 · 25,2г = 24,7 г 
відносного виходу продукту 
ІІ спосіб 
1. Записуємо рівняння реакції 40,4г         х г 
та числові дані умови  2KNO3+H2SO4=K2SO4+2HNO3 
     х = 2 моль               х = 2моль 
                                                    М = 101г/моль           М = 63г/моль 
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2. Підраховуємо кількість   
речовини калій нітрату і    
нітратної  кислоти   
)(
)(
3
3
)KNO( 3 KNOM
KNOmn  , 
мольмольг
гn KNO 4,0/101
4,40
)( 3
  
При співвідношенні між KNO3 
до HNO3 як 2:2 утворюється 
HNO3 0,4 моль 
3. Знаходимо розрахунковий m = ;Mn    
(теоретичний) вихід нітратної  m(HNO3) = 0,4·63 = 25,2 г 
кислоти 
 
4. Знаходимо відносний  mпракт.(HNO3) = з·mтеорет. 
(практичний) вихід   mпракт.(HNO3)=0,98·25,2=24,7 г 
нітратної кислоти 
Відповідь: при виході кислоти 0,93 добуто 24,7 г. 
 
Задачі 
1. При взаємодії амоній нітрату масою 8 г з калій гідроксидом, який 
взято в надлишку, добули амоніак об’ємом 2,12 л. Визначити об’ємну 
частку виходу продукту. 
2. На цинк оксид кількістю речовини 0,24 моль подіяли надлишком 
хлоридної кислоти. Визначити масу солі, що утворилася, якщо відносний 
вихід солі 95%. 
3. З калій нітрату масою 51,8 г, що містить 2,55% домішок, отримали 
нітратну кислоту масою 30,5 г. Визначити відносний вихід нітратної 
кислоти. 
4. Залізну пластинку опустили у 10% розчин купрум(ІІ) сульфату 
масою 40 г. В результаті реакції на пластинці осіло 1,5 г металічної міді. 
Визначити відносний вихід міді. 
5. Кухонну сіль масою 16 г нагріли з концентрованою сульфатною 
кислотою. Газ, що виділився, розчинили у воді. На нейтралізацію 
утвореного розчину витратили розчин натрій гідроксиду, що містить 9,6 г 
NaOH. Визначте масову частку виходу газу під час першої реакції. 
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2.7. ОКСИДИ НЕМЕТАЛІЧНИХ ЕЛЕМЕНТІВ 
 
2.7.1. Загальна характеристика 
 
З визначенням, класифікацією, властивостями, добуванням і 
застосуванням оксидів ви ознайомились, вивчаючи хімію у 8 класі 
та повторюючи тему 1.5.1 у нашому посібнику. 
*Дайте визначення оксидам. На які групи поділяється цей клас сполук за 
хімічними властивостями? Який ступінь окиснення проявляє Оксиген у цих 
сполуках? 
Тепер детальніше розглянемо оксиди неметалів. Найменше 
оксидів утворюють Бор і Гідроген – лише по одному. Найбільше 
нітроген – 6:  N2О, NO, N2O3, NO2, N2O4 та N2O5. 
Якщо елемент утворює кілька оксидів, то в дужках вказують 
ступінь його окиснення, наприклад: карбон(IV)оксид, нітроген(V) 
оксид, сульфур(VI) оксид. 
За окремими оксидами одночасно закріпились тривіальні 
(історичні) назви: СО – чадний газ, СО2 – вуглекислий газ, SO2 – 
сірчистий газ, тощо. 
Оксиди – бінарні сполуки з ковалентним (крім SiO2) полярним 
зв’язком. Якщо молекули оксидів неметалів мають лінійну форму – 
вони неполярні (СО2), якщо кутову (Н2О, SO2) – полярні. 
 
2.7.2. Фізичні властивості 
 
 Агрегатний стан 
Оксиди неметалів за звичайних умов можуть перебувати у трьох 
агрегатних станах: твердому – SiO2, P2O5, N2O5, рідкому –  N2O3,  
N2O4 та газоподібному - N2O,  NO, CO, CO2, SO2, NO2. 
 Колір 
Більшість оксидів неметалів безбарвні сполуки. Серед них – N2O, 
CO, CO2, SO2, SO3 тощо. Проте сполуки N2O3, NO2, перебуваючи в 
різних агрегатних станах, можуть мати те чи інше забарвлення. 
 Запах 
Різкий специфічний запах мають сульфур (IV) оксид SO2 та 
нітроген (IV) оксид NO2. Слабкий запах має нітроген (ІІ) оксид. 
Інші оксиди неметалів, як правило, не  мають запаху. 
 Розчинність у воді 
Такі оксиди, як SO2, SO3, CO2, NO2, N2O5, P2O5 і інші добре 
розчинні у воді. Безпосередньо взаємодіючи з водою, вони 
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утворюють кислоти Н2SO3, H2SO4, H2CO3, HNO3, H3PO4 відповідно. 
Малорозчинними вважаються сполуки CO і NO. Сіліцій (IV) оксид 
SiO2, та Нітроген (І) оксид N2O нерозчинні у воді. 
Густина, температура плавлення і кипіння оксидів неметалів 
коливається в широких межах. 
 
2.7.3. Хімічні властивості 
 
• Взаємодія з водою 
Оксиди неметалів CO, N2O, NO, SiO, H2O є несолетворними. 
Вони не реагують ні з основами, ні з кислотами і не утворюють 
солей (див. 1.5.1 стор. 46). 
Солетворні оксиди неметалів взаємодіють з водою по-різному. 
Так, реакція фосфор (V) оксиду з водою залежить від зовнішніх 
умов. Жадібно притягуючи вологу за звичайних умов, він 
перетворюється на розпливчасту масу метафосфатної кислоти: 
P2O5 + H2O = 2HPO3 
Розчиненням P2O5 у гарячій воді добувають ортофосфатну 
кислоту: 
P2O5 + 3H2O = 2H3PO4 
При розчиненні у воді нітроген(IV)оксиду NO2 утворюється 
нітратна і нітритна кислоти: 
2NO2 + H2O = HNO3 + HNO2 
В присутності кисню NO2 розчиняється у воді з утворенням 
нітратної кислоти: 
4NO2 + 2H2O + O2 = 4HNO3 
Кислотні властивості вищих оксидів неметалів посилюються в 
межах періоду зліва направо. Порівняйте відношення до води 
оксидів SiO2 i P2O5. Один з них (SiO2) у воді нерозчинний, інший 
(P2O5) жадібно поглинає вологу. Він в 300 разів краще за Н2SO4 
вириває молекули води з різноманітних неорганічних та органічних 
речовин, а нітратну і сульфатну кислоту перетворює в оксиди. 
Відповідно зростає сила кислот, яким відповідають ці оксиди: 
Н2SіO4 є дуже слабкою кислотою, а Н3PО4 — кислота середньої 
сили.  
Ще одна закономірність пов'язана з ступенем окиснення 
неметалічного елемента в оксиді. Чим він вищий, тим різкіше 
виражені кислотні властивості оксиду і сила відповідної кислоти. 
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Так, за звичайних умов реакція сульфур (IV) оксиду SO2 з водою є 
оборотною, а сульфур (VІ) оксиду з водою — необоротною. Сила  
кислоти в цьому випадку зростає: сульфітна кислота Н2SO3 — 
кислота середньої сили, а сульфатна кислота Н2SO4 належить до 
сильних кислот.    
• Взаємодія з оксидами і гідроксидами  
Кислотні оксиди можуть взаємодіяти з основними та 
амфотерними оксидами, основними та амфотерними гідроксидами. 
Умови протікання цих реакцій різні, але продукти, як правило, одні 
— солі тих кислот, ангідридами яких є ці оксиди.  
* Напишіть рівняння реакцій між: 
Карбон (IV )оксидом і кальцій оксидом; 
Нітроген (V) оксидом і цинк оксидом; 
Сульфур (IV) оксидом і натрій гідроксидом; 
Фосфор (V) оксидом і амоній гідроксидом. 
• Взаємодія з солями 
Силіцій (IV) оксид  SiO2 при сплавлянні реагує з солями окремих 
кислот:  
SiO2 + Na2CO3 = Na2CO3 + CO2↑ 
Проте, більшість оксидів неметалів, будучи леткими сполуками, 
з солями не взаємодіють.  
 
2.7.4. Добування оксидів 
 
Серед найпоширеніших способів добування оксидів неметалів є 
такі:     
 Спалювання простих речовин  
* Напишіть рівняння реакцій горіння сірки, фосфору, вугілля. 
Взаємодія азоту з киснем з утворенням нітроген (ІІ) оксиду NO 
відбувається за дуже високої температури: 
                  tº 
N2 + O2 = 2NO 
В природі ця реакція проходить під час грозових розрядів. 
 Горіння або каталітичне окиснення складних речовин: 
CH4 + 2O2 = CO2 + 2H2O                               Pt 
4NH3 + 5O2 = 4NO + 6H2O 
 Термічний розклад карбонатів, нітратів: 
                         tº 
CaCO3 = CаO + CO2 
                                             tº 
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2Cu(NO3)2 = 2CuO + 4NO2 + O2 
Як побічний продукт під час випалювання руд кольорових 
металів: 
2PbS + 3O2 = 2PbO + 2SO2 
 
2.7.5. Застосування 
 
Оксиди неметалів мають також практичне використання: 
♦ SO2 – виробництво сульфатної кислоти H2SO4, сульфатів та 
гідрогенсульфатів;  
– обкурювання овочесховищ, льохів, підвалів; 
– як дизенфікуючий засіб (вбиває мікроорганізми); 
– відбілювання соломи, вовни, шовку та інших 
матеріалів. 
♦ SO3 – утворення олеуму. З олеуму добувають H2SO4 будь-якої 
концентрації. 
♦ NO2 – проміжний продукт при виробництві нітратної кислоти 
HNO3; 
– окисник рідкого ракетного палива; 
– каталізатор в органічному синтезі; 
– для очистки нафтопродуктів. 
♦ P2O5 – осушення газів та приміщень; 
– добування фосфатних кислот. 
♦ CO – в суміші з іншими газами як газувате паливо (CO і H2 -     
«водяний газ»); 
– як відновник у доменному  і сталеплавильному 
виробництвах. 
♦ CO2 – виробництво соди, цукру, газування води та солодких 
напоїв; 
– гасіння пожеж(содові вогнегасники); 
– зберігання продуктів, які швидко псуються («сухий лід»); 
– для прискорення росту і достигання овочів при їх 
вирощуванні у закритому ґрунті. 
♦ SiO2  – у вигляді піску разом з цементом як в'яжучий матеріал; 
– добування скла, цегли, цементу, як абразив; 
– у вигляді кварцу - в радіотехніці, оптичному 
приладобудуванні; 
– синтетичний SiO2 («біла сажа») як наповнювач у 
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виробництві гуми. 
♦ NO2 – у суміші з киснем використовують для наркозу. 
 
2.7.6. Дія на організм і довкілля 
 
Назвемо найбільш токсичні оксиди неметалів та їх фізіологічну 
дію на організм: 
 SO2 – різкий отруйний газ, що викликає кашель. Токсичний. 
Невелика концентрація його у повітрі викликає подразнення органів 
зору та дихальних шляхів. Тривала дія у малих концентраціях 
призводить до складних легеневих захворювань, вражає шлунково-
кишковий тракт та сприяє скороченню тривалості життя. 
 SO3 – вражає слизові оболонки та дихальні шляхи, викликає 
тяжкі опіки шкіри. 
 CO – відомий під назвою «чадний газ». Дуже отруйний. 
Вступає у стійку сполуку з гемоглобіном крові. Кров при цьому 
втрачає можливість переносити кисень в організмі. Із-за кисневого 
голодування з’являється головний біль, нудота, втрата свідомості, а 
при ненаданні допомоги, людина може померти. 
 
ПАМ’ЯТАЙТЕ ! 
При отруєнні чадним газом потерпілого потрібно винести на 
свіже повітря, розстебнути комір і пояс, підкласти під голову 
подушку. На голову і груди кладуть мокрий компрес. Напоюють 
міцним чаєм та при наявності, використовують кисневу 
подушку. 
При втраті потерпілим свідомості обережно дають понюхати 
нашатирний спирт, при потребі проводять штучне дихання. 
Після надання першої допомоги потерпілого негайно 
відправляють у лікарню. 
          
Випадки отруєння карбон (II) оксидом найчастіше трапляються 
із-за поганої тяги у димоходах житлових приміщень і працюючих 
двигунах в автогаражах. 
 CO2 – у великих кількостях шкідливий для людини і тварин. 
Його вдихання спричиняє запаморочення, викликає задуху і може 
привести до раптової зупинки дихання. 
 NO2 – пара NO2 отруйна. Її вдихання спричиняє сильне 
подразнення дихальних шляхів, може привести до отруєння. 
 
 
127
 N2O – вдихання невеликої кількості призводить до 
притуплення чутливості. Велика кількість нітроген (І) оксиду 
збуджує нервову систему («звеселяючий газ»). 
 
Чи відомо вам що … 
…Одного разу, вивчаючи властивості газуватих речовин, 
англійський вчений Г. Деві випадково вдихнув велику дозу N2O. При цьому він відчув надзвичайно сильне збудження і сп’яніння. 
«Я танцював в лабораторії немов божевільний» – писав він. 
Скоро про це дізналась аристократична публіка Лондона і до Деві 
розпочалось справжнє паломництво – поважні леді, джентльмени, 
шукачі гострих відчуттів приїздили подихати цим газом. Тому 
Нітроген (І) оксид назвали «звеселяючим газом». 
 
Ряд кислотних оксидів, потрапляючи в довкілля, викликають 
утворення так званих «кислотних дощів». 
Так сульфур (IV) оксид SO2, під впливом незначних кількостей 
Fe2+ і Mn2+, окиснюється до SO3: 
2SO2 + O2  2SO3,  
який, взаємодіючи з краплинами вологи, утворює сульфатну 
кислоту H2SO4 
SO3 + H2O = H2SO4. 
Подібним способом сприяють утворенню «кислотних дощів» 
оксиди нітрогену. Нітроген (ІІ) оксид NO викидається в атмосферу 
заводами, що виробляють нітратну кислоту. Він енергійно 
окиснюється в бурий газ NO2, утворюючи «лисячі хвости». 
2NO + O2 = 2NO2 
В атмосфері NO2 як і SO3, взаємодіють з водою, утворюючи 
суміш нітратної і нітритної кислот: 
2NO2 + H2O = HNO3 + HNO2 
Свій «внесок» у забруднення атмосфери вносять димові гази, що 
утворюються в процесі спалювання палива, відпрацьовані  гази 
транспортних засобів, викиди металургійних підприємств тощо. 
Згадані й інші кислоти з опадами у вигляді дощу, граду, снігу 
повертаються на поверхню планети, негативно впливаючи на водні 
екосистеми, ріст, розвиток і врожайність сільськогосподарських 
культур. «Кислотні дощі» спричиняють різноманітні захворювання 
у тварин і людини. 
Тепер знайдено ряд хімічних способів боротьби з забрудненням 
атмосфери оксидами неметалів. Так, наприклад, оксиди нітрогену, 
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що містяться у відхідних газах з допомогою оксиду алюмінію як 
каталізатора, розкладають на азот і кисень. Відпрацьовані гази при 
виробництві сульфатної кислоти H2SO4 звільняють від SO2, 
пропускаючи їх крізь суспензію гашеного вапна, використовують 
засоби індивідуального захисту, герметизують устаткування і 
апаратуру, удосконалюють і автоматизують виробничі процеси. 
Теплоенергетичні підприємства з цією ж метою використовують 
паливо з мінімальним вмістом Сульфуру. 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Напишіть рівняння реакцій, які підтверджують кислотний характер 
оксидів SO3 та P2O5. 
2.  Складіть порівняльну характеристику: 
Сульфур (IV) оксиду та сульфур (VI) оксиду; 
Карбон (II) оксиду та Карбон (IV) оксиду; 
Нітроген (II) оксиду та Нітроген (IV) оксиду. 
3. Які з зазначених газів вступають в хімічну взаємодію з розчинами лугу: 
H2S, HCl, NO2, N2, Cl2, SO3, CH4? Напишіть рівняння відповідних реакцій. 
4. Допишіть схеми реакцій і складіть хімічні рівняння: 
а) SO2 + KOH → б) Nа2CO3 + SiO2 → в) MgO + CO2 → г) P2O3 + O2 → д) N2O5 + H2O → е) MgSO4 + P2O5 → 
5. Розмістіть формули вищих оксидів неметалічних елементів ІІІ 
періоду за збільшенням ковалентних полярних зв’язків між атомами. 
6. Допишіть схеми реакцій між речовинами, замінюючи крапки 
формулами вихідних речовин або продуктів, перетворіть їх на рівняння: 
а) … + … = NO2;   б) … + … = CaCO3; в) NH3 + O2 = … + …;  г) … + … = BaSO4; 
7. Напишіть рівняння реакцій, що відповідають такій схемі: 
S → SO2 → SO3 → NaSO4 → NaNO3. 
8. Вищі оксиди Хлору та Нітрогену одержують за реакціями 
відповідних кислот із вищими оксидами Фосфору. Складіть відповідні 
рівняння реакцій. 
9. Складіть рівняння окисно-відновних реакцій за наведеними схемами, 
використовуючи метод електронного балансу: 
ZnS + O2 → ZnO + SO2; 
FeS2 + O2 → Fe2O3 + SO2. 
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10. Обчисліть масу суміші, що складається з 5,6 л  кисню і 16,8 л озону. 
11. Мідь, масою 1,6 г нагріли в кисні. В результаті реакції добуто 1,4 г 
купрум (ІІ) оксиду. Обчисліть відносний вихід продукту. 
12. На спалювання 8,5 г суміші амоніаку і метану витрачено 11,2 л 
кисню. Обчисліть масову частку газів у суміші. 
 
Тестові завдання 
 
1. З солями, утвореними леткими кислотними оксидами, взаємодіє 
такий оксид неметалу: 
а) CO2; б) NO2;  в) SO2;   г) SiO2. 
2. Сульфур (IV) оксид не можна добути: 
а) взаємодією концентрованої сульфатної кислоти з міддю; 
б) взаємодією розведеної сульфатної кислоти з міддю; 
в) спалюванням сірки; 
г) випалюванням піриту FeS2. 
3. Утворює дві кислоти під час взаємодії з водою такий оксид неметалу: 
а) CO2;  б) SO2;  в) NO2;  г) SiO2. 
4. Вуглекислий газ CO2 важчий від чадного газу CO у: а) 1,57  б) 1,75  в) 2,0  г) 2,25. 
 
2.8. СУЛЬФАТНА КИСЛОТА 
 
2.8.1. Будова молекули 
 
Вивчаючи хімію в попередні роки, ви неодноразово проводили 
досліди з використанням сульфатної кислоти H2SO4. Її графічна 
формула має такий вигляд :  
    H – O                     O 
              S 
                        
H – O          O 
Легко підрахувати, що валентність і ступінь окиснення 
Сульфуру  у цій сполуці кількісно співпадають: 6 та + 6 відповідно. 
 
2.8.2. Фізичні властивості 
 
Безводна сульфатна кислота являє собою безбарвну, оліїсту, 
надзвичайно гігроскопічну речовину, що не має запаху, майже 
вдвічі важчу за воду (p=1,83г/см3) та необмежено в ній розчинну. 
Розчинення сульфатної кислоти у воді пов’язане з утворенням 
гідратів і супроводжується виділенням великої кількості теплоти. 
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Це може призвести до її закипання та розбризкування разом з 
каплями кислоти.  
Пам’ятайте! 
Не можна воду доливати до концентрованої сульфатної кислоти! 
Щоб розбавити кислоту, її необхідно доливати до води по стінці 
посудини невеликими порціями. 
 
Температура плавлення сульфатної кислоти  10,3ºС, температура 
кипіння 296,2ºС. 
 
2.8.3. Хімічні властивості 
 
• Розчинність SO3 в H2SO4. 
Концентрована сульфатна кислота містить 96,5% H2SO4. Вона 
може розчиняти від 20 до 60% SO3. Розчини SO3 в сульфатній 
кислоті H2SO4 називають олеумами.  
• Електролітична дисоціація  
Як сильна двохосновна кислота H2SO4 дисоціює ступіньчасто: 
H2SO4  H+ + HSO4- 
HSO4-  H+ + SO42-. 
• Взаємодія з металами 
Розведена і концентрована сульфатна кислота взаємодіє з 
металами по-різному. 
Розведена H2SO4 взаємодіє з більшістю металів як і інші сильні 
кислоти: ті метали, які розташовані в електрохімічному ряді напруг 
до Гідрогену, витісняють його зі сполуки, наприклад: 
Fe + H2SO4(розв.) = FeSO4+H2↑; 
Al + H2SO4(розв.) = Al2(SO4)3 + H2↑. 
*Назвіть окисника і відновника у цих реакціях. Розставте коефіцієнти. 
Метали, розташовані у цьому ряді після Гідрогену, з розведеною 
сульфатною кислотою не взаємодіють. 
Концентрована H2SO4 взаємодіє з металами залежно від їх 
активності та умов протікання реакції. Якщо метал пасивний, тобто 
розташований в електрохімічному ряді напруг після Гідрогену (Bi, 
Cu, Ag, Hg), концентрована H2SO4 відновлюється до сульфур(IV) 
оксиду SO2: 
Cu + 2H2SO4(конц.) = CuSO4 + SO2+2H2O. 
З активними металами (Li, K, Ba, Na, Mg) H2SO4 відновлюється 
до S або H2S: 
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Mg + H2SO4(конц.) = MgSO4 + S + H2O; 
Mg+H2SO4(конц.) = MgSO4+H2S+H2O. 
 * Cкладіть схему окисно-відновного процесу. Розставте коефіцієнти 
методом електронного балансу.  
Якщо в реакцію вступають метали середньої активності (Mn, Zn, 
Fe, Ni, Sn), то одночасно можуть утворюватись кілька продуктів 
відновлення сульфатної кислоти. 
З такими металами як Fe, Cr, Al концентрована H2SO4 не реагує 
навіть при нагріванні, оскільки пасивує їх поверхню. Ось чому цю 
речовину перевозять в залізних цистернах. 
• Взаємодія зі складними речовинами 
Як сильна кислота, H2SO4 взаємодіє з основними й амфотерними 
оксидами та гідроксидами з утворенням солей. Будучи сильною 
кислотою, H2SO4 утворює два ряди солей: середні – сульфати і 
кислі – гідрогенсульфати: 
Al2O3 + H2SO4 →  
2NaOH + H2SO4 →   
NaOH + H2SO4 →   
 * Допишіть праву сторону рівнянь реакцій, враховуючи запропоновані 
коефіцієнти перед формулами вихідних речовин. Зробіть висновок про причини 
утворення того чи іншого типу солей. 
Концентрована сульфатна кислота вступає в реакції обміну з 
багатьма солями. Вона обвуглює папір, деревину, тканини та 
полімерні матеріали. 
 
Пам’ятайте !!! 
При попаданні на шкіру концентрована сульфатна кислота 
спричиняє сильні опіки. У такому випадку місце опіку слід 
промивати водою протягом 10-15хв., а потім накласти пов’язку 
змочену 2% розчином соди.   
 
2.8.4. Застосування 
 
«Напевно не знайдеться іншої  
штучно добутої речовини,  
яка б мала таке широке застосування  
у техніці як сірчана кислота»    
              Д.І. Менделєєв, «Основи хімії» 1869р. 
І в наш час сульфатна кислота має найширше практичне 
використання: 
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♦ Виробництво мінеральних добрив, гербіцидів, вибухових 
речовин, мийних засобів, штучних волокон та лікарських 
препаратів. 
♦ Для добування хлоридної, плавикової, ортофосфатної, 
ацетатної кислот. 
♦ Очищення бензину, гасу, газойлю та інших нафтопродуктів 
без шкідливих домішок. 
♦ Рафінування міді, виплавляння кольорових металів 
електрохімічним способом. 
♦ Зарядження акумуляторів. 
♦ Висушування газів і твердих речовин. 
 
2.8.5. Добування 
 
Є два методи добування сульфатної кислоти: контактний і 
нітрозний. 
 Контактним методом добувають не тільки сульфатну 
кислоту будь-якої концентрації, але й олеум. 
Процес охоплює три стадії: а) добування SO2; б)окиснення SO2 в 
SO3; в) добування H2SO4. 
Як сировину на першій стадії процесу використовують пірит 
FeS2 (залізний колчедан) 
4FeS2 + 11O2 = 2Fe2O3 + 8SO2  ∆H= -134,76 кДж 
Процес відбувається у так званих «колчеданових» печах (див. 
рис. 28). Як продукт реакції виходить випалювальний газ. Окрім SO2 
він містить кисень, азот, водяну пару та тверді домішки. Через 
систему фільтрів його очищають, висушують і подають в 
контактний апарат. 
На другій стадії відбувається процес окиснення SO2 в SO3: 
2SO2 + O2  2SO3  ∆H = -197,9 кДж 
Умови проходження цієї оборотної реакції повинні відповідати 
принципу Ле Шантельє. 
Окиснення відбувається в контактному апараті при високій 
температурі і за наявності каталізатора.  
Ця реакція проходить зі зменшенням об’ємів. Збільшення тиску 
могло б бути достатньо, щоб змістити рівновагу вправо, в бік 
утворення SO3. Проте навіть при незначному стискуванні            
сульфур (IV) оксид SO2 переходить в рідкий агрегатний стан. Отже, 
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Рис. 28. Схема виробництва сульфатної 
кислоти 
1 – піч для випалювання;  
2, 3 – пилоуловлювачі;  
4 - осушувальна башта
цей чинник  «не спрацьовує». По-друге, не дивлячись на те, що ця 
реакція екзотермічна, низькі температури використати неможливо, 
бо швидкість реакції буде надзвичайно малою. 
Тому використовують інші умови: каталізатор V2O5 (раніше Pt) і 
температуру 450ºС. 
Каталізатор при цій 
температурі проявляє 
максимальну каталітичну 
дію, а масова частка 
виходу SO3 сягає 95%. 
На третій стадії 
виробництва сульфур (VI) 
оксид поглинається 100% 
H2SO4 з утворенням олеуму. 
Цей процес проходить у 
поглинальній башті, що 
називається абсорбером. 
Якби SO2 поглинався 
водою, то виходив би з 
контактного апарату у 
вигляді туману (дрібні 
краплини H2SO4) і тоді не 
поглинався б водою. 
У подальшому, 
розводячи олеум водою, 
отримують розчин H2SO4 
потрібної концентрації. 
Нітрозний метод 
добування сульфатної 
кислоти ґрунтується на 
окисненні SO2 нітроген 
(IV) оксидом NO2 у 
водному середовищі: 
SO2 + NO2 + H2O = H2SO4 + NO 
Нітроген (II) оксид, що утворюється як побічний продукт, 
окиснюють до NO2 і знову повертають у реакцію. 
* Згадайте про принципи безвідходності та циркуляції, які використовують з 
метою охорони довкілля та вдосконалення виробничих процесів відповідно. В яких 
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інших виробництвах ці принципи мають місце?  
Продуктом реакції, яку проводять у спеціальних баштах, є 76% 
розчин H2SO4. Отриману цим способом кислоту використовують 
для виробництва мінеральних добрив. 
 
2.8.6. Сульфати 
 
Як двохосновна кислота H2SO4 утворює 2 ряди солей – середні і 
кислі. Середні називаються сульфатами, кислі – гідрогенсульфатами. 
Якщо луг взятий в еквівалентній кількості (2:1) або в надлишку – 
утворюються сульфати: 
2LiOH + H2SO4 = Li2SO4 + 2H2O 
Якщо ж при реакції нейтралізації луг взятий в недостатку (1:1) – 
утворюється кисла сіль: 
LiOH + H2SO4 = LiHSO4 + H2O 
За розчинністю у воді сульфати поділяють на добре розчинні 
(Na2SO4, (NH4)2SO4, MgSO4, ZnSO4, і ін.), малорозчинні (СaSO4, 
AgSO4) та нерозчинні (BaSO4, SrSO4, PbSO4). 
 
Лабораторний дослід № 4 
Якісна реакція на сульфат-йон SO42- Налийте в одну пробірку розведеної сульфатної кислоти, в другу – 
розчин калій сульфату, в третю – розчину калій нітрату. До кожної 
пробірки додайте кілька крапель розчин барій хлориду. Що 
спостергієте? Яка сполука випала в осад? 
До білого осаду в обох пробірках добавте 2-3 краплі розведеної 
нітратної кислоти. Якщо білий осад не розчинився у кислому 
середовищі – це барій сульфат. 
* Напишіть молекулярні та йонно-молекулярні рівняння цих реакцій. 
 
Отже, якісною реакцією на аніон- SO42- є катіон Ва2+. При 
цьому утворюється білий нерозчинний у воді і розчинах кислот 
осад BaSO4. Наприклад: K2SO4 + BaCl2 = BaSO4↓+ 2KCl. 
До найважливіших сульфатів належать так званні купороси і 
галуни. Купоросами називають кристалогідрати сульфатів деяких 
металів (Na, Mg, Zn, Cu, Fe і ін.). Їх використовують в медицині, 
легкій промисловості, сільському господарстві та інших галузях. 
Наприклад:   
♦ Na2SO4 - натрій сульфат, з водних розчинів кристалізується в  
Na2SO4·10H2O (глауберова сіль). Використовується в медицині як 
послаблювальний засіб. 
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♦ CuSO4·5H2O - мідний купорос - передпосівний обробіток 
насіння, боротьба з грибковими захворюваннями та шкідниками в 
період вегетації сільськогосподарських рослин. 
♦ FeSO4·7H2O - залізний купорос – боротьба з шкідниками 
культурних рослин, виробництво чорнил, мінеральних фарб, для 
просочування деревини як антисептик. 
♦ ZnSO4·7H2O - цинковий купорос - мікродобриво, 
виробництво мінеральних фарб, в медицині як антисептик. 
♦ CaSO4·2H2O - гіпс – як в’яжучий матеріал в будівництві, 
накладання гіпсових пов’язок при травмах у медицині, архітектурі 
та інших галузях. 
♦ KAl(SO4)2·12H2O - алюмокалієвий галун – дублення шкіри, 
як протраву при фарбуванні тканин. 
♦ K2SO4, (NH4)2SO4 - мінеральні добрива. 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Схарактеризуйте хімічні властивості сульфатної кислоти. 
2. Чому розчин сульфатної кислоти потрібно оберігати від доступу 
повітря? 
3. Якими способами добувають сульфатну кислоту? 
4. Напишіть можливі рівняння реакцій між розведеною сульфатною 
кислотою і речовинами: 
   Al, Na2SO4, Fe(OH)2, CaCO3, N2O5, Cu. 
5. Напишіть рівняння реакцій, що відповідає такій схемі: 
S → SO2 → SO3 → ZnSO4 → Zn(OH)2 → ZnO → Zn.           
6. Змішали розчини перманганату калію, сульфатної кислоти і калій 
йодиду. Що спостерігаєте? Напишіть рівняння реакцій, що відбулись. Яку 
властивість виявляє калій йодид?   
7. Допишіть схеми рівнянь реакцій. В окисно-відновних із них вкажіть 
окисник і відновник. 
H2SO4 + Fe(OH)2 →   H2SO4 + CaO → 
H2SO4 (конц.) + Ag →   H2SO4 (розв.) + K → 
H2SO4 + Pb(NO3)2 →   H2SO4 + Na2CO3 → 
6. Масова частка Сульфуру в кристалогідраті ферум сульфату 
становить 11,51%. Виведіть формулу цієї сполуки. 
7. Під час  взаємодії 20г сульфур(IV) оксиду з водою виділяється               
22 кДж теплоти. Складіть термохімічне рівняння. 
8. Яку масу сульфатної кислоти з масовою часткою 98% потрібно 
добавити до 150г води, щоб утворився розчин з масовою часткою кислоти 
20%? 
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9. Обчислити масу 98% сульфатної кислоти, яку можна добути з 160 т 
піриту з масовою часткою Сульфуру 46%, якщо відносний вихід кислоти 
був 85%. 
 
Тестові завдання 
 
1. Концентрована сульфатна кислота виділяє сульфур (IV) оксид, 
реагуючи з речовинами: 
a) магній оксидом;  б) кальцієм; в) барій нітратом;   г) сріблом. 
2. Об’єм сульфур (IV) оксиду (н.у.) масою 4,6г становить: 
     а) 1,12 л;                 б) 2,24 л; в) 3,36 л;      г) 4,48 л. 
3. Розведена сульфатна кислота не взаємодіє з: 
     а) Zn;                 б) Al2O3;            в)Hg;                       г) Ca(OH)2. 
4. На нейтралізацію 9,8г сульфатної кислоти з утворенням кислої солі 
використано натрій гідроксиду: 
    а) 2 г;               б) 4 г;  в) 8 г;       г) 9,8 г. 
 
2.9. НІТРАТНА КИСЛОТА 
 
Нітратна кислота HNO3, як і сульфатна, вважається надзвичайно 
важливою і поширеною сполукою. ЇЇ структурна формула:  
          O 
          H – О –N   
        O 
Валентність Нітрогену в HNO3 – 5, а ступінь окиснення – +5. Це 
найвищий ступінь окиснення елемента, що належить до головної 
підгрупи V групи. 
 
2.9.1. Фізичні властивості 
 
Безводна нітратна кислота – рідина без кольору, що поступово 
жовтіє при тривалому зберіганні, з густиною 1,51 г/см3, 
температурою кипіння +82,6°С і температурою замерзання -41,6°С. 
Сполука має різкий запах, дуже гігроскопічна, змішується з водою у 
будь-яких кількісних співвідношеннях, енергійний окисник, 
подібно до концентрованої хлоридної кислоти «димить», бо 
утворює з вологою повітря краплини туману. 
 
2.9.2. Хімічні властивості 
 
• Дисоціація на йони  
Як одна із самих сильних кислот HNO3 має високий ступінь 
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електролітичної дисоціації. В розведених розчинах вона повністю 
розпадається на йони: 
HNO3  H+ + NO3- . 
• Термічний розклад. 
Під час нагрівання на світлі нітратна кислота розкладається: 
  4HNO3 = 4NO2 + O2 + 2H2O.  
Нітроген (IV) оксид NO2 надає кислоті бурого забарвлення. Це і 
є причиною пожовтіння HNO3 при тривалому зберіганні. Отже, 
зберігати нітратну кислоту потрібно в темному і прохолодному 
місці.  
• Взаємодія зі складними речовинами. 
Нітратна кислота взаємодіє з основними і амфотерними 
оксидами, основами та амфотерними гідроксидами: 
HNO3 + CaO →  
HNO3 + Al2O3 → 
HNO3 + Fe(OH)3 → 
*Завершіть написання рівнянь реакцій, розставте коефіцієнти. 
• Взаємодія з солями. 
Нітратна кислота взаємодіє з незначною кількістю солей. Сама 
кислота – летка, а більшість нітратів, що мали б утворюватись, -  
розчинні у воді і реакції обміну між ними практично не 
відбуваються. 
Нітратна кислота реагує з карбонатами, бо внаслідок реакцій між 
ними утворюється газувата речовина – карбон(IV) оксид CO2: 
2HNO3 + CaCO3 = Ca(NO3)2 + CO2↑ + H2O. 
• Взаємодія з металами. 
Окиснювальні властивості нітратної кислоти яскраво виражені у 
реакціях з металами. При її взаємодії з металами водень не 
виділяється, а утворюються три сполуки: сіль нітратної кислоти, 
один з продуктів відновлення Нітрогену та вода, в яку окиснюється 
водень. 
Нітроген нітратної кислоти, залежно від її концентрації і активності 
металу, може відновлюватись з +5 до -3. Найбільш ймовірними 
продуктами відновлення нітратної кислоти вважаються: 
 +4    +2           +               0      -3   
NO2, NO, N2O, N2 та NH3.   
Амоніак NH3 енергійно взаємодіючи з HNO3, утворює при цьому 
амоній нітрат NH4NO3. 
Розглянемо декілька конкретних випадків, які торкаються рівня 
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відновлення Нітрогену у згаданих хімічних реакціях. 
Якщо метал пасивний (Cu, Ag, Hg), а HNO3 концентрована, то 
відновлення Нітрогену кислоти мінімальне: 
  0          +5                +2                    +4   
Cu + 4HNO3(конц.) = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O. 
 
Якісна реакція на нітратну кислоту 
Cu + HNO3(конц.) – виділяється бурий газ, що свідчить про 
наявність нітрат-йона NO3-. 
 
Такі метали як Fe, Cr, Al, Pt, Au та деякі інші не взаємодіють з 
концентрованою нітратною кислотою. В одних із них (Pt, Au, Ta) 
така природа, поверхню інших (Fe, Al, Cr) пасивує кислота.  
Якщо кислота розведена, то ступінь відновлення Нітрогену 
повніший:   
    +5            +2         +2                                  +2 
3Cu + 8HNO3(розв.) = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O, 
0            +2 
відновник Cu – 2e- → Cu 3 
                                    +5        +2   
окисник     N + 3e- → N 2 
Причому, чим більше розведена кислота, тим сильніше вона 
відновлюється. Наприклад: 
Fe + 4HNO3(розв.) = Fe(NO3)3 + NO + 2H2O; 
4Fe + 10HNO3(дуже розв.) = 4Fe(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O.  
Активність металу також впливає на глибину відновлення 
Нітрогену. 
*Напишіть рівняння реакцій 
взаємодії магнію з концентрованою і 
розведеною нітратною кислотою. 
 Взаємодія з неметалами 
Нітратна кислота взаємодіє з 
багатьма неметалами, 
окиснюючи їх до кислот, 
наприклад: 
HNO3 + B → H3BO3 + NO2; 
HNO3 + S → H2SO4 + NO; 
        HNO3 + P + H2O → H3PO4 + NO. 
* У наведених схемах розставте коефіцієнти методом електронного балансу. 
Визначте окисник і відновник у кожному з рівнянь реакцій. 
Від концентрованої HNO3, як сильного окисника, займаються 
Рис. 29. Займання тліючої скіпки 
у концентрованій нітратній кислоті 
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Рис. 30. Схема добування нітратної кислоти у промисловості
папір, тирса, солома. Потрапляючи на шкіру, вона спричиняє 
глибокі опіки, що важко заживають. 
 
2.9.3.  Добування 
 
 У лабораторії нітратну кислоту одержують взаємодією її 
солей з концентрованою сульфатною кислотою: 
KNO3 + H2SO4(конц.) = HNO3 + KHSO4. 
Реакція проходить при незначному нагріванні, оскільки сильне 
нагрівання  розкладає нітратну кислоту. 
 У промисловості нітратну кислоту добувають по схемі: 
            +O2             +O2          +H2O  
  NH3 → NO → NO2 → HNO3. 
В основі процесу лежать кілька реакцій. 
1. Контактне окиснення амоніаку до нітроген (II) оксиду: 
4NH3 + 5O2 = 4NO +6H2O; 
Процес відбувається за температури 800°С та наявності 
платинового   каталізатора. 
2. Окиснення нітроген (II) оксиду до нітроген (IV) оксиду: 
2NO + O2  2NO2; 
Поглинання NO2 водою при надлишку кисню. Це кінцева стадія  
виробництва розбавленого розчину нітратної кислоти: 
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 4NO2 + 2H2O + O2 = 4HNO3. 
За таких умов отримують розчин нітратної кислоти 
концентрацією 47-50%. Підвищенням тиску в технологічному 
процесі до 1 МПа збільшуюється концентрація HNO3 до 60-62%. 
Розведені розчини нітратної кислоти зберігають і перевозять у 
ємкостях з хромистої сталі, а концентровану – в алюмінієвих. 
 
Чи знаєте ви, що… 
…Відкриття промислового способу окиснення амоніаку до 
нітратної кислоти належить російському інженеру-хіміку  
І.І. Андрєєву. Ним запропоновано при окисненні амоніаку 
киснем повітря використовувати платинову сітку як 
каталізатор. 
…Ця наукова ідея була втілена на заводі у Донецьку (1917р.). 
 
2.9.4. Застосування 
 
♦ Для виробництва азотних та комбінованих добрив; 
♦ лікарських речовин; 
♦ барвників, фотоплівки, пластмас; 
♦ вибухових речовин; 
♦ лаків, кіноплівки; 
♦ виробництва сульфатної кислоти нітрозним способом; 
♦ окисник в реактивних двигунах; 
♦ металургії золота і срібла, очищення поверхні металів від 
плівки оксидів. 
 
2.9.5. Нітрати 
 
Солі нітратної кислоти називають нітратами. Це кристалічні, 
добре розчинні у воді речовини. Окремі з них при випаровуванні 
здатні утворювати кристалогідрати, наприклад: Cu(NO3)2·3H2O, 
Co(NO3)2·6H2O і інші. 
За деякими нітратами, збережені тривіальні (історичні) назви, що 
використовуються у науковій літературі. Так, NaNO3 називають 
чилійською (натрієвою) селітрою, KNO3 – індійською (калієвою) 
селітрою, NH4NO3 – аміачною селітрою, Ca(NO3)2 – норвезькою 
(кальцієвою) селітрою. 
 Нітрати добувають взаємодією нітратної кислоти з металами, 
оксидами, гідроксидами, амоніаком та солями карбонатної кислоти. 
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Ag + HNO3(конц.) →  
MgO + HNO3 →  
Al(OH)3 + HNO3 →  
NH3 + HNO3 →  
K2CO3 + HNO3 →  
* Допишіть схеми рівнянь реакцій. Розставте коефіцієнти. Поміркуйте, чи 
можливо добути нітрат взаємодією кислотних оксидів Нітрогену з лугами. 
Напишіть рівняння можливої реакції. 
• Солі нітратної кислоти при нагріванні розкладаються з 
виділенням кисню. Інші продукти розкладу залежать від 
положення металу, що входить до складу нітрату, в ряду 
стандартних електродних потенціалів. 
• Нітрати лужних та лужноземельних металів розкладають на 
нітрити: 
    t°C 
2KNO3 = 2KNO2 + O2↑. 
• Нітрати більшості металів, розміщені в електрохімічному ряді 
напруг металів після Гідрогену,  при нагріванні, розкладаються на 
оксиди металу, кисень та нітроген (IV) оксид NO2: 
          t°C 
2Cu(NO3)2 = 2CuO + 4NO2↑ + O2↑. 
• Солі неактивних металів, розміщені в ряду стандартних 
електродних потенціалів після Cu, розкладаються з утворенням 
вільного металу, NO2 та O2: 
  2AgNO3 = 2Ag + 2NO2↑ + O2↑. 
♦ Солі нітратної кислоти використовують як ефективні азотні 
добрива. Найбільший вміст Нітрогену серед них (35%) містить 
амоній нітрат NH4NO3. Цю ж сферу використання мають KNO3, 
NaNO3 та Ca(NO3)2.  
♦ Крім того, K та Na нітрати використовують як добавки при 
виробництві м’ясних продуктів. Наприклад, натрій нітрат NaNO3 
використовують у невеликих дозах при виготовленні ковбас, 
шинки, окремих сортів риби та сиру. При цьому подовжується 
термін їх зберігання, поліпшуються смакові якості, зберігається 
рожевий колір та приємний запах. 
♦ Солі: Ba(NO3)2, Sr(NO3)2, та Pb(NO3)2 – використовуються у 
піротехніці.  
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Чи знаєте ви, що… 
Сьогодні, з метою прискорення технологічного виробництва, 
поліпшення якості продуктів харчування та подовження терміну 
їх зберігання, широко практикується використання так званих 
харчових добавок. До їх складу входять нітрати й нітрити. 
 Ці сполуки добре розчинні у воді, тому їх важко осадити. 
Тривале вживання продуктів з завищеними дозами нітратів і 
нітритів не може не вплинути на здоров’я людини. 
Вони характеризуються досить широким спектром токсичної 
дії. В процесі обміну речовин нітрати відновлюються до нітритів, 
які, взаємодіючи з гемоглобіном крові, призводять до гіпоксії – 
кисневого голодування тканин. Крім того, пригнічується 
активність ферментних систем, що беруть участь у процесах 
тканинного дихання. 
Часте вживання продуктів з підвищеним вмістом нітратів і 
нітритів призводить до ерозивних гастритів, порушень діяльності 
щитовидної залози, серцево-судинної та нервової систем. Нітрати 
(NaNO3) в шлунково-кишковому тракті утворюють високотоксичні сполуки – нітрозаміни, що вражають печінку і 
спричиняють розвиток злоякісних пухлин.  
Глобальна причина підвищеного вмісту цих речовин – це 
системне використання високих доз нітрогенних добрив (при 
недостатніх органічних дозах) у землеробстві. 
Проте, зменшити кількість нітратів можна при споживанні 
овочів і фруктів: старанне їх миття, звільнення від поверхневих 
тканин , тощо. Зниженню шкідливого виливу на організм нітратів 
і нітритів сприяє вживання вітамінів A, E, B9. 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1.  Охарактеризуйте хімічні властивості нітратної кислоти. 
2.  Складіть рівняння дисоціації солей: 
а) калій нітрату;  в) алюміній нітрату; 
б) магній нітрату; г) амоній нітрату. 
3. Як можна розділити суміш NO і NO2? Складіть відповідні рівняння реакцій, напишіть до них електронний баланс. 
4. Напишіть рівняння реакцій між нітратною кислотою і металами. 
Назвіть окисник і відновник. 
  HNO3(розв.) + Na → 
  HNO3(розв.) + Zn → 
  HNO3(конц.) + Ag → 
5.  Відомо, що під час грози дощова вода являє собою дуже слабкий 
 
 
143
розчин кислоти. Чому? Складіть рівняння реакцій, що відбуваються при 
цьому і електронний баланс. 
6. Складіть рівняння реакцій окиснення нітратною кислотою: 
а) Сульфуру до H2SO4; б) Фосфору до H3PO4; в) Карбону до CO2. 
7. Розжарене вугілля, кинуте в концентровану HNO3, продовжує горіти. При цьому виділяється бурий газ і газ, що утворює з вапняною водою 
білий осад. Складіть рівняння реакції. 
8. Здійснити перетворення: 
NaNO3 → O2 → NO2 → HNO3 → Fe(NO3)3. 
9. Визначте хімічну формулу сполуки, що містить 38,61% Калію, 
13,86% Нітрогену і 38,61% Оксигену. 
10. Розчин нітратної кислоти масою 100г з масовою часткою кислоти 
20% взаємодіє з міддю. Яка маса солі утвориться, якщо відносний вихід 
реакції становив 89%? 
11. Яку масу концентрованої нітратної кислоти з масовою часткою 
HNO3 80% треба додати до 150г води, щоб утворився розчин з масовою часткою HNO3 20%? 
12. Яка маса азоту знадобиться для одержання розчину нітратної 
кислоти (густина 1,373 г/см2) об’ємом 0,5л з масовою часткою кислоти 
60%, якщо втрати при одержанні становлять 5%? 
 
Тестові завдання 
 
1. Масова частка Нітрогену у нітратній кислоті становить: 
     а) 15,6%; б) 16,0%; в) 16,5%; г) 17,0%. 
2. Концентрована нітратна кислота реагує з утворенням NO2 з речовинами: 
а) цинк оксидом;   б) барій гідроксидом;  
в) ферум сульфатом;   г) міддю. 
3. Установіть відповідність між реагентами і продуктами реакції. 
Замість «Me» позначте символ конкретного металу й напишіть рівняння 
реакцій. 
А. MeNO3   1. Me + NO2 + O2; Б. MeNO3   2. MeO + NO2 + O2; В. Me(NO3)2   3. MeNO2 + O2. 
4. При взаємодії концентрованої і розведеної нітратної кислоти за 
жодних умов не виділяється така речовина, як: 
 а) водень;   в) нітроген (IV) оксид; 
 б) нітроген (II) оксид;  г) вода. 
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2.10. МІНЕРАЛЬНІ ДОБРИВА 
 
2.10.1. Живлення рослин 
 
В грунті, де вирощують рослини, повинні бути усі основні 
елементи мінерального живлення. Їх в рослинах майже 70. 
Проте різні елементи потрібні рослинам у різних кількостях. 
Найбільше рослинам потрібні Нітроген, Фосфор, Калій, Карбон, 
Гідроген, а також Сульфур, Кальцій, Магній, Натрій та Ферум. Їх 
називають макроелементами. 
В значно менших кількостях рослинам потрібні Бор, Йод, 
Манган, Купрум, Цинк, Молібден, Кобальт. Вони дістали назву 
«мікроелементи». Кількісне співвідношення між макро- і 
мікроелементами від 2% до 0,8% відповідно. 
І вже у зовсім незначних кількостях рослинам потрібні Бром, 
Плюмбум, Аргентум, Аурум і інші. Їх називають 
ультрамікроелементами.  
Яку роль відіграє той чи інший хімічний елемент для живлення 
рослин? 
Розглянемо таблицю, яка ілюструє цю особливість. 
Таблиця 8  
Роль хімічних елементів у живленні рослин 
Символ 
елемента 
Вміст у 
земній корі 
(мас. %) 
Вміст у 
клітині 
(мас. %) 
Значення для рослин 
Нітроген (N) 0,0019 0,3 Входить до складу білків, 
нуклеїнових кислот, АТФ та 
деяких біологічно активних 
речовин. Рослини, отримуючи 
достатню кількість Нітрогену з 
грунту, відрізняються темно-
зеленим кольором, потужним 
ростом, підвищеною стійкістю до 
шкідників і хвороб. При його 
недостачі відстають у рості та 
накопиченні вегетативної маси 
листя, при цьому, жовтіє і опадає. 
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продовження табл. 8 
Фосфор (P) 0,093 0,07 Входить до складу білків, нуклеїнових кислот, АТФ. Прискорює ріст і розвиток 
рослин, збільшує врожайність, покращує 
якість плодів. При недостачі фосфору у 
грунті припиняється ріст стебла, листки 
вкриваються червоними і фіолетовими 
плямами, часто відмирають, знижується 
загальна врожайність. 
Калій (К) 2,5 0,15 – 0,4 Прискорює фотосинтез, сприяє 
накопиченню вуглеводів, відіграє 
важливу роль у зберіганні і 
транспорті води, укріплює стебла 
злаків, запобігаючи їх виляганню. 
Із-за нестачі Калію в грунті 
рослини легко вражаються 
бактеріальними і грибними 
захворюваннями. При нестачі 
Калію краї листків набувають 
жовто-коричневий вигляд. 
Магній (Mg) 1,87 0,02 – 0,04 Входить до складу хлорофілу, 
активізує діяльність ферментів. 
При нестачі – жовтіє листя. 
Кальцій (Ca) 2,96 0,04 – 2,0 Приймає участь в утворенні 
плазматичних мембран, бере 
участь у процесах метаболізму. 
При недостачі Кальцію корені 
ослизнюються, пагони рослин 
біліють, погіршується або 
припиняється плодоношення. 
Ферум (Fe)  4,65 0,01 Приймає участь в утворенні 
хлорофілу. 
Бор (В) 0,0012 1·10-3 Підвищує посухостійкість 
рослин. При нестачі бору 
знижується урожайність, 
з’являється пустоцвіт, опадає 
зав’язь.  
Купрум (Cu)  0,0047 2·10-4 Входить до складу ферментів, 
посилює нагромадження білків, 
крохмалю, підвищує 
морозостійкість і опірність 
грибковим хворобам. При 
мідному голодуванні злаки дуже 
кущаться, часто не утворюють 
зерен. 
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продовження таб. 8 
Цинк (Zn) 0,0083 5·10-4 Сприяє утворенню вітамінів та 
вбиранню атмосферного 
карбон(IV) оксиду в процесі 
фотосинтезу. 
Як видно з таблиці, майже в усіх випадках у земній корі є у 
достатній кількості потрібні рослинам хімічні елементи. Проте, їх 
частка в родючому шарі ґрунту зменшується із-за постійного 
засвоєння рослинами. Інша частка із них вимивається водою, 
концентрується на глибинах і стає недоступною для засвоєння. 
Їх витрати потрібно компенсувати внесенням добрив. 
 
2.10.2. Класифікація добрив 
 
Добрива – це речовини, як правило солі, які містять необхідні 
для живлення рослин хімічні елементи. 
За походженням їх класифікують на 
органічні та мінеральні. 
Органічні добрива – це різні за 
складом і властивостями речовини 
рослинного і тваринного походження, які 
вносять в грунт для підвищення його 
родючості. 
Серед органічних добрив найбільш 
поширеними є гній, перегній, пташиний 
послід, торф, подрібнена солома тощо. 
Органічні добрива істотно 
підвищують властивості ґрунту: його 
структуру, фізичні властивості, водний та 
повітряний режим і значно підвищують 
врожайність. 
Мінеральні добрива почали 
використовувати у землеробстві дещо 
пізніше. З їх виникненням почала розвиватись агрохімія – наука про 
хімічні і біохімічні процеси у ґрунтах і рослинах. 
За кількістю поживних хімічних елементів мінеральні добрива 
поділяють на прості, складні і змішані. 
Прості добрива мають один поживний елемент, наприклад: 
NaNO3, KCl, CaHPO4. 
Юстас Лібіх 
(1803 – 1873) 
Німецький хімік і 
агрохімік 
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Складні (комплексні) добрива містять декілька поживних 
елементів, наприклад: KNO3, NH4H2PO4, (NH4)3PO4. 
Змішані добрива – являють собою механічну суміш різних видів 
добрив, наприклад: амофос NH4H2PO4 і (NH4)2HPO4, нітрофоска 
NH4H2PO4, NH4NO3 та KCl. 
За хімічним складом мінеральні добрива поділяють на азотні, 
фосфорні та калійні. 
 
   Чи знаєте ви, що … 
… Одним із засновників агрохімії справедливо вважають 
німецького вченого Юстаса Лібіха, який у 1840р. запропонував 
теорію мінерального живлення рослин. 
… Французький вчений Жан Батіст Бусенго досліджував 
колообіг речовин у землеробстві, роль Нітрогену у живленні 
рослин, вплив нітратів та фосфатів на розвиток рослин. 
… Великий вклад у розвиток теорії нітратного живлення рослин 
вніс російський вчений, академік Д.М. Прянишников. Ним 
розроблена теорія вапнування кислих та гіпсування солоних 
ґрунтів, використання фосфатів, виробництва складних 
мінеральних добрив. 
 
2.10.3. Азотні добрива 
 
Азотні добрива містять хімічно зв’язаний Нітроген, що входить 
до складу йона амонію NH4+ та нітрат-йона 
NO3-. Серед них найпоширенішими є: 
 NH4NO3 – амоній нітрат (аміачна 
селітра) – біла кристалічна речовина з 
високим вмістом (34,0 – 34,8%) 
Нітрогену. Із-за високої гігроскопічності 
добрива добувають у гранульованому 
вигляді.* Гранульоване добриво не 
злежується та краще засвоюється 
рослинами і дає вищий приріст врожаю. 
Добувають аміачну селітру взаємодією 
амоніаку з нітратною кислотою: 
NH3 + HNO3 = NH4NO3      
* гранули – частинки розміром 2-4 мм 
 CO(NH2)2 – карбамід (сечовина) – біла  
кристалічна речовина з найвищою масовою часткою (46%) 
Д.М. Прянишников 
(1865 – 1948) 
Російський агрохімік 
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Нітрогену. Після амонізації та нітрифікації, що відбувається в 
процесі взаємодії карбаміду з органічними кислотами грунту, 
добрива повністю засвоюються рослинами. Добувають 
карбамід взаємодією амоніаку з карбон (IV) оксидом: 
   2NH3 + CO2 = CО(NH2)2 + H2O 
 (NH4)2SO4 – амоній сульфат – біла, сіра або зеленувато-сіра 
речовина, що містить 20,5 – 21% Нітрогену. При зберіганні 
майже не злежується. Йон амонію NH4+ легко засвоюється 
рослинами. Єдиний недолік – дещо підкислює грунт. Спосіб 
добування – взаємодія амоніаку з сульфатною кислотою. 
 NH3·H2O – водний розчин амоніаку (аміачна вода) – рідке 
азотне добриво, що легко і швидко засвоюється рослинами. 
Рідкі азотні добрива добре розчинні у воді, тому їх вносять в 
грунт весною одночасно з посівним матеріалом. Їх використовують 
для весняного підживлення зернових культур та літнього – 
просапних. 
 
Чи знаєте ви, що … 
… Рідкі азотні добрива дають значний економічний ефект, 
оскільки масова частка Нітрогену в них на 35-40% дешевша, ніж, 
наприклад, у твердій аміачній селітрі. 
 
Норма внесення азотних добрив – 30-100 кг Нітрогену на 1 га 
орної площі. 
 
2.10.4. Фосфорні добрива  
 
Фосфорні добрива – це, як правило, кислі калієві та амонійні солі 
ортофосфатної кислоти. Найпоширенішими серед них є: 
 Суміш Ca(H2PO4)2·H2O та CaSO4·2H2O - простий 
суперфосфат – світло-сіра, дрібнозерниста речовина, яку 
добувають взаємодією фосфоритів і апатитів з сульфатною 
кислотою. 
   Сa3(PO4)2 + 2H2SO4 = Ca(H2PO4)2 + 2CaSO4 
 Ca(H2PO4)2·H2O – подвійний суперфосфат – світло-сіра, 
дрібнозерниста речовина, що не містить баласту (CaSO4). 
Являє собою висококонцентроване сильнодіюче добриво. 
Добувають взаємодією фосфоритів і апатитів з 
ортофосфатною кислотою: 
  Ca3(PO4)2 + 4H3PO4 = 3Ca(H2PO4)2 
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CaHPO4·2H2O - преципітат – біла порошкоподібна малорозчина 
у воді, проте добре розчинна у кислих грунтах речовина. Добувають 
нейтралізацією ортофостфатної кислоти гідроксидом кальцію: 
  H3PO4 + Ca(OH)2 = CaHPO4·2H2O 
Розчинність фосфорних добрив гірша, ніж азотних. Їх вносять 
весною в період передпосівного обробітку грунту, а окремі 
(преципітат) – ще з осені. 
Цінність фосфорних і калійних добрив визначають величиною 
масової частки так званої «діючої речовини»; для фосфорних добрив 
– P2O5, а для калійних - К2О. Це умовні велични, бо окремі добрива 
(наприклад КCl) не містить Оксигену. 
Норма внесення фосфорних добрив – 60-100 кг на 1 га у 
перерахунку на P2O5. 
 
2.10.5. Калійні добрива 
 
Калійні добрива потрібні більшості грунтів, проте найбільше – 
чистим піщаним та болотистим. Найбільш поширеними серед них є: 
 KCl – калій хлорид – біла, часто сіра дрібнокристалічна 
речовина, що утримує 52-57 % К2О. Вносять під різні 
культури перед посівом, можна завчасно у різних грунтово-
кліматичних умовах. 
 KCl·NaCl – сильвініт – біла порошкоподібна речовина, яка за 
зовнішнім виглядом нагадує неочищену кухонну сіль. 
Утримує 12-15% К2О. Для знешкодження Хлору, що 
міститься у сильвініті, добриво потрібно вносити восени. 
Сильвініт підвищує врожайність картоплі, цукрового буряка, 
інших коренеплодів. 
* Подумайте, як термін «внесення добрив» може вплинути на концентрацію 
хлорид-йонів Cl- у ґрунті? 
 K2SO4 – калій сульфат – безбарвні кристали, що добре 
розчиняються у воді і містять 45-50% К2О. Вносять, як 
правило, в період передпосівного обробітку ґрунту. 
Норма внесення калійних добрив – 40-90 кг на 1 га у 
перерахунку на умовну масову частку К2О. 
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Лабораторний дослід № 5 
Ознайомлення зі зразком мінеральних добрив. 
Завдання. Розгляньте видані вам зразки азотних, фосфорних і калійних 
добрив. Запишіть формулу і назву кожного з них. З’ясуйте, до якого 
типу добрив відноситься кожен взірець. Помістіть у пробірки кожен 
вид добрив, долийте води. З’ясуйте їх розчинність. Запишіть 
спостереження і висновки. Запропонуйте термін їх внесення в грунт. 
 
2.10.6. Розв’язування задач 
 
Задача 1. Обчислити масові частки Фосфору та фосфор(V) 
оксиду у кристалогідраті подвійного суперфосфату. 
Дано:  
Ca(H2PO4)2·2H2O 
щ (P) – ? 
щ (P2O5) - ?   
Розв’язок 
     M(Ca(H2PO4)2·2H2O = 270 г/моль;  
m = 270 г 
     M(P) = 31 г/моль; m = 31 г. 
     M(P2O5) = 142 г/моль; m = 142 г. 
1. Визначаємо масову частку   
Фосфору у подвійному  
суперфосфаті    щ(P) = 
OHPOHCam
Pm
2242 2)((
)2(

= 
= 229,0
270
62   або 22,9% 
2. Визначаємо масову частку 
P2O5 у подвійному  
суперфосфаті   щ(P2O5)=  OHPOHCam
OPm
2242
52
2)((
)(  
     = 525,0
270
142   або 52,5%  
Відповідь: щ (P) = 22,9%; щ (P2O5) = 52,5% 
 
Задача 2. Під зернові культури вносять калійні добрива у 
розрахунку 40 кг К2О на 1 га. Скільки потрібно калій хлориду, що 
містить 15% сторонніх домішок для підживлення 1 га? 
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Дано:  
m (K2O) = 40 кг 
щ (домішок) = 15% 
m(KCl)-? 
Розв’язок 
     M(KCl) = 74,5 г/моль; m = 74,5 г 
     M(K2O) = 94 г/моль; m = 94 г 
1. Визначаємо масу KCl, що   1 моль K2O або 94 г відповідає  
відповідає 40 кг K2O  2 моль KCl або 74,5·2 = 149 г 
     40 кг K2O відповідає х кг KCl 
     4,63
94
14940 x  кг 
2. Визначаємо масу KCl, 
враховуючи, що добриво  63,4 кг становить 100% 
містить домішки   х кг  115 % 
     9,72
100
1154,63 x  кг 
   Відповідь: m(KCl) = 72,9 кг 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Які солі називаються солями амонію, селітрами? 
2. Яка з двох кислот: нітратної чи ортофосфатної утворює кислі солі? 
3. Сіль має формулу NH6PO4. Як потрібно змінити цю формулу. Назвіть цю сіль. Напишіть рівняння її електролітичної дисоціації. 
4. Порівняйте вміст Нітрогену в KNO3, (NH4)2SO4, NaNO3. Яке з цих добрив можна назвати концентрованим, яке – складним? 
5. Здійснити перетворення: 
Ca3(PO4)2 → P → P2O5 → HPO3 → H3PO4 → NH4H2PO4 
6. У 4-х пробірках містяться мікродобрива: цинк сульфат, магній 
сульфат, купрум сульфат та борна кислота. Як визначити кожне з цих 
добрив. Напишіть рівняння відповідних реакцій. 
7. Під зернові культури і льон вносять на 1 га в середньому 45 кг 
Нітрогену (в перерахунку на елементарний Нітроген). В якій кількості 
аміачної селітри міститься стільки Нітрогену? 
8. З природного фосфориту масою 120 г добули ортофосфатну кислоту 
масою 48 г. Визначити масову частку Ca3(PO4)2 у фосфориті. 
9. Хімічним аналізом встановлено, що масова частка фосфор (V) 
оксиду у добриві становить 46,2%. Визначити масову частку Фосфору у 
добриві. 
10. Незбагачений сильвініт містить 12% К2О. Якій кількості калій 
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хлориду це відповідає? 
 
Тестові завдання 
 
1. Встановіть відповідність між формулами та відносними 
молекулярними масами добрив: 
 А. KCl;    1. 80; 
 Б. NH4NO3;   2. 164; 
 В. CO(NH2)2;   3. 132; 
 Г. (NH4)2HPO4;   4. 74,5; 
     5. 60. 
2. Умовна масова частка Калію (К2О) у золі деревини сосни становить 
18%. У перерахунку на карбонат калію це становить: 
 а) 24,6%;  б) 26,4%;  в) 46,2%;  г) 42,6%. 
3. Установіть відповідність між формулами добрив та їхніми назвами: 
 А. CaHPO4·H2O;   1. Калієва селітра; 
 Б. CO(NH2)2;   2. Амофос; 
 В. KNO3;   3. Преципітат; 
 Г. NH4H2PO4;   4. Карбамід; 
     5. Аміачна селітра. 
4. Амоніак, кількістю речовини 0,5 моль розчинили у 200 г води (н.у.). 
Масова часка амоніаку у розчині становить: 
 а) 3%;   б) 3,5%;  в) 4%;  г) 4,5%. 
 
2.11. КАРБОНАТНА КИСЛОТА 
 
Карбонатна кислота утворюється при розчиненні у воді            
Карбон (IV) оксиду CO2 :  
CO2 + H2O  H2CO3 
Графічна формула карбонатної кислоти має такий вигляд : 
    H – O  
                     C = О    
H – O  
 
2.11.1. Хімічні властивості 
 
Рідина без кольору і запаху, може існувати тільки у водному 
розчині. Кислотоутворююча здатність CO2 виявляється дуже 
слабкою і рівновага зміщена вліво. Лише 1 молекула з 600 
перетворюється на Н2СО3. 
 Як двоосновна кислота вона дисоціює ступіньчасто: 
Н2СО3   Н+ + НСО3-; 
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НСО3-   Н+ + СО32- ; 
Реакція дисоціації переважно проходить по першому ступеню. 
Карбонат–йони СО32- утворюються у дуже малій кількості. 
Карбонатна кислота реагує з активними металами, основними 
оксидами, лугами, амоніаком, багатьма солями, утворюючи кислі 
або середні солі. 
H2CO3 + Mg → 
H2CO3 + CaO → 
H2CO3 + NaOH → 
H2CO3 + 2NH3 → 
H2CO3 + BaCl2 → 
* Згідно поданих схем завершіть написання рівнянь реакцій. Розкрийте причину утворення кислих і середніх солей. 
 
2.11.2. Солі карбонатної кислоти 
 
Карбонатна кислота, як двохосновна кислота, утворює два ряди 
солей: середні – карбонати і кислі – гідрогенкарбонати.  
Більшість карбонатів (CaCO3, BaCO3, FeCO3) – нерозчинні у воді, 
крім карбонатів лужних металів і амонію (Na2CO3, K2CO3, 
(NH4)2CO3).  
Властивості 
• Реакції гідролізу. Розчини карбонатів мають лужну реакцію 
(забарвлюють фенолфталеїн в малиновий колір) внаслідок 
гідролізу: 
CO32- + H2O    HCO3- + OH-  
• Взаємодія з кислотами. При взаємодії карбонатів і 
гідрогенкарбонатів з кислотами відбувається спінювання розчинів 
за рахунок виділення Карбон (IV) оксиду СО2. Це явище 
використовують у вогнегасниках: 
CaCO3 + H2SO4 = CaSO4 + CO2↑ + H2O    
Якщо газ, що виділяється при цьому, пропустити крізь вапняну 
воду, то спостерігаємо помутніння:  
  CO2 + Ca(OH)2 = CaCO3↓ + H2O 
  CO2 + Ca2+ + 2OH- = CaCO3↓ + H2O 
При надлишку СО2 каламуть зникає:  
  CaCO3 + CO2 + H2O = Ca2+ + 2HCO3- 
 
Взаємодія карбонатів і гідрогенкарбонатів з кислотами - є 
якісною реакцією на карбонат-йон CO32-. 
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Лабораторний дослід № 6 
Якісна реакція на карбонат- і гідрокарбонат-йони 
Візьміть дві пробірки. У першу покладіть кілька дрібних 
шматочків крейди СаСО3, у другу насипте порошкового натрій карбонату Na2CO3. В обидві пробірки долийте по 1мл хлоридної кислоти і одразу закрийте корком з газовідвідною трубкою. Кінець 
трубки опустіть в пробірку з вапняною водою Ca(OH)2. Що спостерігаєте у першій і другій пробірках? Допишіть схеми реакцій, 
зробіть потрібні висновки: 
CaCO3 + 2HCl → 
Na2CO3 + 2HCl → 
Ca(OH)2 + CO2↑ → 
 
Застосування 
Багато солей карбонатної кислоти мають важливе практичне 
значення. Серед них : 
♦ Na2CO3 – натрій карбонат (сода, кальцинована сода) – білий 
порошок, добре розчинний у воді. У вигляді кристалогідрату сода 
відповідає формулі Na2CO3·10H2O. При нагріванні сода швидко 
вивітрюється. Використовують речовину у виробництві скла, мила і 
мийних засобів, паперу, для пом’якшення води тощо. 
 Соду добувають аміачно-хлоридним способом: 
NH3 + CO2 + H2O = NH4HCO3; 
NH4HCO3 + NaCl = NaHCO3 + NH4Cl. 
Заключним етапом процесу – прожарювання NaHCO3 і 
одержання продукту: 
2NaHCO3 = Na2CO3 + CO2↑ + H2O. 
♦ NaHCO3 – натрій гідрогенкарбонат (питна сода) – білий 
порошок, малорозчинний у воді. При нагріванні легко 
розкладається (див. попереднє рівняння). 
Питну соду приймають при печії для пониження кислотності, 
для виробництва штучних мінеральних вод, спорядження 
вогнегасників, при випічці тіста і кондитерських виробів. 
 В промислових масштабах NaHCO3 добувають тим же 
аміачно-хлоридним способом, зупинивши процес на другій стадії 
виробництва. 
Натрій гідрогенкарбонат являється малорозчинним у холодній 
воді. Його виділяють у вигляді осаду, який відфільтровують. 
♦ K2CO3 – калій карбонат (поташ) – білий порошок, що 
розпливається у вологому повітрі (пригадайте, як називається 
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згадана властивість речовин), добре розчинний у воді. Поташ 
використовують у виробництві скла, рідкого мила, пігментів та як 
калійне добриво. 
 Калій карбонат добувають дією CO2 на водний розчин KOH: 
2KOH + CO2↑ = K2CO3 + H2O. 
♦ CaCO3 – кальцій карбонат – трапляється у природі у вигляді 
вапняку, мармуру та крейди. Вапняк використовують у будівництві 
для виробництва негашеного вапна. Подрібнений до 
порошкоподібного стану вапняк використовують для зниження 
кислотності і поліпшення структури ґрунтів. Мармур 
використовують як оздоблювальний матеріал в будівельній справі, 
а крейду – у виробництві скла та гуми. 
 
 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Допишіть рівняння реакцій в молекулярній і йонній формах, назвіть 
продукти реакцій : 
KOH + H2CO3 → 
2KOH + H2CO3 → 
2. Як відрізнити порошкове гашене вапно («вапняну пушонку») від 
подрібненої крейди? 
3. Напишіть можливі рівняння реакцій між Na2CO3 і речовинами: 
    H2SO4, BaCl2, KNO3, HCl, SiO2. 
 4. Здійснити перетворення:  
NaHCO3 → Na2CO3 → CO2 → Ca(HCO3)2 → CaCO3 
 5. Подрібнений порошок NaHCO3 використовують для сухого 
Рис. 31.  Карбонати 
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вогнегасіння. Які перетворення зазнає ця сіль? Яке значення цього 
перетворення для ліквідації пожеж? 
6. У 3-х пронумерованих пробірках містяться порошки трьох солей 
карбонатної кислоти : Na2CO3, CaCO3 та (NH4)2CO3. Як розпізнати вміст кожної з пробірок, якщо вам надали воду та розчин натрій гідроксиду? 
Напишіть відповідні рівняння реакцій. 
 7. Термохімічне рівняння розкладу карбонату кальцію має такий 
вигляд: CaCO3 = CaO + CO2, ∆H = +178 кДж. Яка кількість теплоти поглинається під час розкладу 20г цієї сполуки? 
8. До складу невідомої сполуки входять : Натрій (27,38%), Карбон 
(14.28%), Оксиген (57,15%) та Гідроген (1,20%). Виведіть формулу 
невідомої речовини, якщо її формульна маса становить 84. 
9. Який об’єм HCl з масовою часткою 36,2%, густиною 1,18г/мл та яка 
маса вапняку з вмістом CaCO3 90% потрібні для добування Карбон (IV) оксиду CO2 об'ємом 5,6 л? 
 
Тестові завдання 
 
1. Формула сполуки, що має технічну назву поташ: 
а) Na2CO3; б) CaCO3; в) NaHCO3; г) K2CO3. 
2. Умовна масова частка K2O у калійному добриві K2CO3 дорівнює: 
 а) 16,8% ; б) 18,6% ; в) 68,1% ; г) 86,1% .  
3. При прожарюванні 20г карбонату двовалентного металу отримали 
4,48л СО2 (н. у.). Для досліду було використано карбонат металу: 
     а) барію; б) стронцію; в) магнію; г) кальцію. 
 4. Крізь водний розчин натрій гідроксиду NaOH пропустили 11,2л 
Карбон  (IV) оксиду CO2. Маса утвореної при цьому кислої солі становить: 
 а) 24 г;  б) 34 г;  в) 42 г;  г) 54 г. 
 
   Практична робота №1  
  
Добування карбон (IV) оксиду. Взаємоперетворення 
карбонатів і гідрогенкарбонатів 
 У пробірку покладіть кілька шматочків мармуру, вапняку або крейди і 
долийте розведену хлоридну кислоту у кількості, яка покривала б 
карбонат. 
Швидко закрийте пробірку корком з газовідвідною трубкою. До 
вільного кінця трубки  піднесіть зволожений лакмусовий папірець або 
універсальний індикатор. Спостерігайте за зміною їх забарвлення. 
У другу пробірку налийте вапняну воду об’ємом 1-2 мл і швидко 
опустіть у розчин кінець газовідвідної трубки від першої пробірки. Що 
спостерігаєте? Відмітьте колір осаду. 
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Продовжуйте пропускати газ у цю ж пробірку доти, доки не зникне 
каламуть і не утвориться прозорий розчин. 
 Прозорий розчин з пробірки 2 розлийте у дві чисті пробірки. В одну з 
них додайте вапняну воду, розчин іншої прокип’ятіть. Зафіксуйте зміни, 
що відбуваються при цьому в обох пробірках. 
 Опишіть спостереження. Підтвердіть хімічні реакції відповідними 
рівняннями у повній та скороченій йонних формах. 
 Зробіть письмові висновки щодо виконаної роботи. 
 
2.12.БУДІВЕЛЬНІ МАТЕРІАЛИ 
 
2.12.1. Силікатна кислота 
 
Силікатна кислота H2SіO3 – біла, тверда, нерозчинна у воді 
речовина. Вона відноситься до дуже слабких кислот, не має кислого 
смаку, хоч і забарвлює синій лакмус у червоний колір. При 
нагріванні легко розкладається на два оксиди: 
H2SiO3 = SiO2 + H2O. 
Як двохосновна кислота дисоціює ступінчасто: 
H2SiO3  H+ + HSiO3-; 
HSiO3-  H+ + SiO32-. 
Силікатну кислоту неможливо добути взаємодією кислотного 
оксиду SiO2 з водою ( подумайте, що відбувалося б в такому разі на 
дні водоймищ з піщаним дном). Її добувають дією сильних кислот 
на розчини силікатів лужних металів: 
K2SiO3 + 2HCl = H2SiO3↓ + 2KCl. 
 
Нерозчинність у воді силікатної кислоти використовують як 
якісну реакцію на силікат-йон. Утворення осаду у 
попередньому рівнянні свідчить про присутність йона SiO32-. 
2H+ + SiO32- = H2SiO3↓. 
 
2.12.2. Солі силікатної кислоти 
 
Солі силікатної кислоти називаються силікатами, наприклад: 
Na2SiO3 - натрій силікат, K2SiO3 – калій силікат, CaSiO3 – кальцій 
силікат і ін. 
Натрій і калій силікати отримують сплавляючи кремнезем з 
лугами або карбонатами лужних металів: 
     
          t 
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SiO2 + 2NaOH = Na2SiO3 + H2O; 
   t 
SiO2 + Na2CO3 = Na2SiO3 + CO2. 
Склад силікатів прийнято зображати формулами у вигляді 
сполук оксидів елементів. Наприклад, формулу кальцій силікату   
записують так: CaO · SiO2, натрій силікату – Na2O · SiO2. 
Особливо багато силікатів у земній корі. Природні силікати 
мають складний хімічний склад і будову. Ось окремі з них: 
K2O · Al2O3 · 6SiO2 – польовий шпат; 
3MgO · 2SiO2 · 2H2O – азбест; 
Al2O3 · 2SiO2 · 2H2O – каолініт; 
K2O · 3Al2O3 · 6SiO2 · 2H2O – слюда. 
*  Формули речовин подаються не для запам’ятовування. 
 
 
Силікати, які містять у своєму складі алюміній оксид Al2O3 
називаються алюмосилікатами. З наведених вище силікатів 
алюмосилікатами є польовий шпат, каолініт, слюда. 
Найпоширенішими у природі являються суміші алюмосилікатів, 
які входять до складу гірських порід. Під впливом температури, 
вологи і інших природних факторів гірські породи і мінерали 
повільно руйнуються. Кінцевим продуктом їх руйнування є мінерал 
каолініт – головна складова частина білої глини, пісок і солі. 
Крім силікатів лужних металів усі інші – нерозчинні у воді, 
відзначаються високою твердістю, тугоплавкістю і хімічною 
пасивністю. 
Доступність, низька теплопровідність і значна довговічність 
Рис. 32. Мінерали 
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природних силікатів зумовили надзвичайно широке їх застосування. 
♦ Na2SiO3 – натрій силікат. Його водний розчин (рідке скло) 
використовують для виробництва вогнетривких цементних 
розчинів і бетонів, у виробництві тепло- і звукоізоляторів, паперу, 
картону, мила і мийних засобів, клеїв і силікатних фарб. 
♦ K2SiO3 – калій силікат – за властивостями подібний до 
Na2SiO3. Широко використовують у виробництві тугоплавкого 
скла і керамічних виробів. 
♦ CaSiO3 – кальцій силікат – застосовують у виробництві 
вогнетривких матеріалів, кераміки, порцеляни. 
♦ Алюмосилікати використовуються у виробництві важливих 
силікатних матеріалів – скла, кераміки, цементу, а також як 
адсорбенти*.  
Отже, силікати і алюмосилікати  відіграють важливу роль у 
техніці. Окремі з них є вихідними матеріалами при виробництві 
багатьох будівельних матеріалів. 
 
2.12.3. Класифікація будівельних матеріалів 
З природних будівельних матеріалів добувають скло, цемент і 
кераміку (див. додаток 8). 
 
2.12.4. Виробництво будівельних матеріалів 
Скло – це твердий прозорий матеріал. Найпоширеніше силікатне 
скло, основним компонентом якого є силіцій (IV) оксид SiO2. 
Звичайне віконне скло – це складна система, яка наближено                  
виражається формулою Na2O·CaO·6SiO2. Його добувають 
складаючи шихту – суміш соди Na2CO3, вапняку CaCO3, білого 
піску SiO2 та різних добавок. Шихту поміщають у спеціальні печі і 
сплавляють, поступово підвищуючи температуру до 1400-1500ºС. В 
процесі варіння скла відбуваються реакції: 
SiO2 + Na2CO3 = Na2SiO3 + CO2↑; 
SiO2 + CaCO3 = CaSiO3 + CO2↑. 
Отримані натрій - і кальцій силікати та кремнезем, який беруть у 
надлишку, сплавляють у масу, яка поступово охолоджується:  
Na2SiO3 + CaSiO3 + 4SiO2 = Na2O · CaO · 6SiO2. 
Після перетворення шихти в однорідну скломасу, її 
охолоджують до температури 1000-1300ºС і використовують для 
виготовлення різноманітних виробів. 
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Змінивши склад шихти і ввівши в неї різні добавки, отримують 
матеріали з наперед визначеними властивостями. 
Так, введенням у шихту поташу K2CO3 замість соди отримують 
тугоплавке скло. Замінюючи крейду CaCO3 плюмбум (ІІ) оксидом 
PbО, а соду поташем, добувають кришталеве скло і штучні 
коштовні камені. Особливий вид скла – кварцове скло – склоподібна 
форма чистого кремнезему SiO2. Це скло нечутливе до 
температурних коливань, має цінні оптичні властивості. 
Різноманітні добавки до шихти надають склу різного 
забарвлення. Серед добавок найчастіше зустрічаються оксиди 
металів. Так, хром (ІІІ) оксид забарвлює скло в зелений колір, 
кобальт (ІІ) оксид CaO – в синій, манган (IV) оксид MnO2 – ліловий, 
тощо. 
Скло має широке використання в народному господарстві. 
Найбільше шихти йде на виробництво листового скла. З нього 
також виготовляють труби, тару, художні вироби, деталі оптичних 
приладів, хімічний і побутовий посуд. На основі скла виготовляють 
скловолокно і склопластики. 
Освоєно виробництво склокристалічних матеріалів – ситалів, які 
в порівнянні зі склом, набагато міцніші, хімічно і термічно стійкіші, 
з них виготовляють хімічну апаратуру, деталі машин і механізмів.     
Чи знаєте ви, що… 
…Скло відоме з найдавніших часів: намиста в гробницях за 3500 р. 
до н.е.; захисні окуляри відомі в Стародавньому Єгипті більше 
3000 р. тому; скло, що не б’ється, знайдено в Римі з 35 р. до н.е. 
…В кінці ХІV ст. прозоре скло виготовили у Венеції, назвавши 
його венеціанським. 
…Перший завод в Росії був побудований під Москвою у 1639 році, 
на якому виготовляли аптекарський посуд. 
  
Кераміка. Слово «кераміка» походить від грецького «keramos» - 
глина. Глина служить основною сировиною для виробництва 
керамічних виробів. При змішуванні глини з водою отримують 
пластичне тісто. Після надання йому певної форми виріб 
висушують і випалюють. Керамічний матеріал – один з самих 
давніх (чи древніх), що використовувався і використовується у 
будівництві, побуті та мистецтві.     
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Серед керамічних матеріалів найбільш поширеними є порцеляна 
і фаянс. 
Порцеляна являє собою білий матеріал, до складу якого входить 
біла глина з великою кількістю кварцового піску і польового шпату. 
Із-за невеликої пористості порцеляна має високу механічну 
міцність, термостійкість та електроізоляційні властивості. Ці 
властивості стають в пригоді при виготовленні санітарно-технічних 
виробів, електротехніці, побуті. 
Фаянс за якісним складом компонентів подібний до порцеляни, 
проте за кількісним - відрізняється. Вироби з фаянсу покривають 
поливою. Розплавлений натрій хлорид при цьому, взаємодіючи з 
силіцій (IV)  оксидом SiO2, утворює блискучий гладенький шар. 
Використовують фаянс для виготовлення облицювальної плитки, 
кухонного посуду, художніх виробів. З кераміки виготовляють 
порожнисту цеглу, плитку для підлоги, труби для проведення 
меліоративних робіт. 
Цемент. Одним з найважливіших будівельних матеріалів є 
цемент. Цемент – зеленувато-сіра порошкоподібна речовина, яка 
при змішуванні з водою – затвердіває. Його добувають шляхом 
прожарювання глини з вапняком у циліндричних печах з невеликим 
нахилом, що повільно обертаються. Суміш завантажують у верхній 
кінець печі. Перевертаючись, суміш повільно рухається вниз 
назустріч розжареним до температури 1400-1600ºС продуктам 
горіння палива. При цьому вапняк, розкладаючись, виділяє            
карбон (IV) оксид CO2, а оксиди кальцію, алюмінію і силіцію, що 
залишились, взаємодіють між собою, утворюючи цемент.   
Рис. 33. Вироби із силікатних матеріалів 
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CaO + SiO2 = CaSiO3; 
CaO + Al2O3 = Ca(AlO2)2. 
В останньому перетворенні алюміній оксид відіграє роль 
кислотного оксиду. Спечена зерниста маса, що утворюється на 
виході з обертової печі, називається клінкером. Клінкер 
розмелюють в кульових млинах до тонкого порошку і отримують 
остаточний продукт. 
 
          
Із суміші цементу, води і наповнювачів (піску, гравію, щебеню) 
отримують бетон. Сполучення бетону і залізної арматури 
називається залізобетоном. Бетон і залізобетон використовують 
при спорудженні гідроелектростанцій, автомобільних шляхів, 
несучих конструкцій будівель.  
 
Завдання для самоконтролю 
1. Які ви знаєте будівельні матеріали на основі силікатів? 
2. Складіть рівняння реакцій між речовинами: 
а) кремнезем і питна сода;  
б) кремнезем і кальцій оксид; 
в) натрій силікат і хлоридна кислота. 
3. Допишіть схеми реакцій, перетворивши їх на рівняння: 
Na2SiO3 + CO2 → 
MgCO3 + K2SiO3 → 
H2SiO3 + NaOH →                tº 
CaCO3 + SiO2 → 
 4. Напишіть рівняння можливих реакцій між речовинами, формули 
яких: K2SiO3; H2SO4; K2CO3; Al2O3; H2CO3; MgCl2. Укажіть умови, за яких ці реакції відбудуться. 
5. Напишіть молекулярні та повні йонні рівняння реакцій за такими 
схемами: 
а)  Ca2+ + SiO32- → CaSiO3↓; б)  CaCO3 + CO2 + … → Ca2+ + HCO3-. 
Рис. 34. Здолбунівський цементний завод
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 6. Як можна одержати розчинне скло, маючи в наявності пісок, натрій 
сульфат і вугілля? Напишіть рівняння відповідних реакцій. 
7. Написати рівняння реакцій, з допомогою яких можна здійснити 
перетворення: 
а) Si → SiO2 → Na2SiO3 → H2SiO3 → SiO2 → SiF4; б) Si → K2SiO3 → H2SiO3 → SiO2 → Si → SiC. 
8. Яке середовище матиме розчин Na2SiO3? Напишіть рівняння повного гідролізу цієї солі. 
9. Віконне скло містить 13% натрій оксиду Na2O, 11,7% кальцій оксиду 
CaO і 75,3% силіцій(IV) оксиду SiO2. Виразіть склад цього скла формулою у вигляді оксидів. 
10. Під час спалювання суміші кремнезему, вапняку і калій карбонату 
(співвідношення 6:1:1) виділилося 31,36 л газу. Скільки грамів силіцій (IV) 
оксиду SiO2 вступило в реакцію? Який об’єм 12% калій гідроксиду            
(p=1,1г/см3) необхідний для повного поглинання газу, що виділяється, щоб 
утворилася середня сіль? 
 
Тестові завдання  
 
1. Ступені окиснення Силіцію у сполуках SiH4 і SiO2 дорівнюють відповідно: 
 а) -4 і +2;  б) +4 і -2;  в) +4 і -4;  г) -4 і +4. 
2. Масова частка силіцій (IV) оксиду SiO2 у віконному склі становить: 
          а) 67,2;  б) 76,2;   в) 62,7;  г) 72,6. 
3. Плюмбум оксид у своєму складі містить: 
 а) тугоплавке скло;   б) рідке скло;   в) кришталь;   г) звичайне скло. 
 4. З 40 г кальцій карбонату CaCO3 в результаті нагрівання з достатньою кількістю SiO2 добуто 6,72г (н.у.) CO2. Відносний вихід вуглекислого газу становить: 
     а) 65%;  б) 70%;  в) 75%;  г) 80%.    
 
2.13. КОЛООБІГ ЕЛЕМЕНТІВ У ПРИРОДІ 
 
Уся природа нашої планети перебуває у постійному русі. Цей 
рух є наслідком функціональної діяльності живих організмів. Він 
призводить до міграції речовин і їх структурних компонентів: 
молекул, атомів, йонів. 
Сукупність природних процесів, пов'язаних з переходом 
структурних одиниць (атомів, йонів) хімічного елемента від одних 
речовин до інших називають колообігом елемента. 
В природі відбувається колообіг усіх хімічних елементів, які 
входять до складу живих істот. Розглянемо міграцію так званих 
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органогенних елементів – Оксигену, Карбону і Нітрогену, які разом 
з Гідрогеном становлять майже 98% біомаси планети Земля. 
 
2.13.1. Колообіг Оксигену 
 
Оксиген у вільному стані перебуває на планеті у вигляді двох 
алотропних модифікацій: О2 - кисню і О3 - озону. 
 
  
Оксиген входить до складу молекул води, багатьох неорганічних 
та органічних сполук. Майже весь атмосферний Кисень біогенного 
походження. Він утворився на певному етапі історичного розвитку 
нашої планети внаслідок фотосинтезу, який здійснюють зелені 
рослини і ціанобактерії. Вміст кисню в атмосфері близько 21%, а в 
живих організмах 65-75% від маси їх клітин. 
В біосфері Оксиген відіграє винятково важливу роль. Він 
задіяний в процесах окиснення (дихання, горіння, бродіння) при 
цьому забезпечує енергетичні потреби, пов'язані з обміном речовин 
і енергії. 
Частина молекул кисню атмосфери під впливом електричних 
розрядів та ультрафіолетового проміння перетворюється на озон. 
3О2 = 2О3;  ∆Н = 283,6 кДж 
Концентрація озону на поверхні Землі невелика і залежить від 
пір року, географічних широт, викидів промисловими 
підприємствами в атмосферу деяких шкідливих речовин тощо. З 
віддаленням від поверхні планети концентрація озону зростає і 
досягає максимуму на висоті 20-25 км. Там утворюється так званий 
«озоновий шар» який, поглинаючи у великих кількостях 
Рис. 35. Колоообіг Оксигену 
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ультрафіолетове та інфрачервоне випромінювання, забезпечує 
життя на Землі. 
 
2.13.2. Колообіг Карбону 
 
Карбон – один з дуже поширених елементів на Землі. 
Хоча масова частка Карбону у літосфері не перевищує 0,025%, 
проте він перебуває у земній корі як у вільному (алмаз, графіт), так і 
у зв'язаному (карбонати, нафта, природний газ, вугілля, сланці, 
торф) стані. 
 
 
У вигляді карбон (ІV) оксиду СО2 Карбон зустрічається в 
атмосфері і гідросфері. 
Проте найбільше Карбону (до 18%) накопичується в біосфері у 
вигляді синтезованих органічних сполук: білків, ліпідів, вуглеводів, 
нуклеїнових кислот, біологічно активних речовин, а також 
карбонатів та гідрогенкарбонатів. 
Природні сполуки, до складу яких входить Карбон, зазнають 
різноманітних змін, що призводить до колообігу цього елемента. 
Основними ланками колообігу Карбону є процеси горіння та 
окиснення біогенних речовин з виділенням в атмосферу 
вуглекислого газу СО2. 
З повітря СО2 поглинається наземними рослинами і 
використовуються в процесі фотосинтезу. Наслідком фотосинтезу, 
який відбувається тільки на світлі, є утворення пластичних речовин, 
що містять Карбон. 
Рис. 36. Колообіг Карбону 
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Спрощено підсумкове рівняння процесу фотосинтезу має такий 
вигляд: 
6СО2 + 6Н2О → С6Н12О6 + 6О2. 
Поки хімічно зв'язаний Карбон переходить по ланцюгах 
живлення від автотрофних (рослин) до гетеротрофних організмів 
(тварин, людини), він на певний час вилучається з біогенної 
міграції. 
Але, внаслідок процесів дихання, виділення, біогенного 
розкладання мертвої органіки, мінералізації, хімічних перетворень 
осадових порід (вивітрювання, розчинення), Карбон знову 
включається у біохімічні процеси. 
Частково рослинні та тваринні рештки, попавши у відповідні 
умови, перетворюються на кам'яне вугілля, нафту, природний газ. 
Згадані речовини використовують як паливо. Одним з продуктів їх 
згорання є карбон (ІV) оксид СО2, який знову потрапляє в 
атмосферу. 
На колообіг Карбону істотно впливає господарська діяльність 
людини. Розвиток промисловості та зростаючий попит на 
енергоносії призводить до зростання вуглекислого газу в атмосфері. 
Порушення балансу між співвідношенням кисню О2 і вуглекислого 
газу СО2 може призвести до так званого «парникового ефекту». 
Надмірна концентрація СО2 в атмосфері затримує тепловіддачу 
Землі в космічний простір і спричиняє повільне потепління клімату. 
Навіть незначне потепління на планеті може викликати танення 
льодовиків і призвести до підвищення рівня світового океану. 
Масове вирубування лісів призводить до того, що флора Землі 
зв'язує меншу кількість вуглекислого газу. 
 
2.13.3. Колообіг Нітрогену 
 
У вільному стані Нітроген у вигляді азоту N2 входить до складу 
повітря. Його об'ємна частка у повітрі становить 78%, а масова – 
75,51%. Запаси азоту в атмосфері залишаються сталими, бо він 
може засвоюватись організмами (за винятком окремих бактерій) 
тільки у вигляді йонів NH4+, NO2- та NO3-. Такий Нітроген 
називається фіксованим або хімічно зв'язаним. 
З атмосфери в грунт і водойми Нітроген надходить у вигляді 
амоніаку і оксидів, які утворюються під впливом космічних 
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Рис. 37. Колообіг Нітрогену 
променів і грозових розрядів. Так, під час грозових розрядів азот N2 
сполучається з киснем, утворюючи нітроген (ІІ) оксид NО. 
   N2 + O2 = 2NО 
 
 
Цей оксид легко окиснюється киснем повітря до NO2:  
2NO + O2 = 2NO2, а далі в нітратну кислоту НNO3. З дощем 
НNO3 потрапляє в грунт, де, взаємодіючи з мінералами, переходить 
у нітрати. 
Проте більшість фіксованого Нітрогену потрапляє в грунт 
завдяки зв'язуванню вільного азоту N2 так званими «бульбочковими 
бактеріями», що живуть на коренях деяких бобових. 
 В біосфері Нітроген хоч і менш поширений, ніж Карбон (0,3%), 
проте у хімічно зв'язаному вигляді засвоюється рослинами і 
використовується для синтезу амінокислот, білків та нуклеїнових 
кислот. Далі нітрогеновмісні сполуки передаються по ланцюгах 
живлення. 
У природі існують й зворотні процеси: одночасно відбувається 
розкладання нітрогеновмісних органічних речовин. 
При цьому частина Нітрогену у вигляді вільного азоту N2 
виділяється в атмосферу, інша частина органічних сполук 
перетворюється на неорганічні сполуки Нітрогену шляхом 
амонізації (утворення йонів NH4+) та послідуючої нітрифікації 
(утворення йонів NО2- та їх окиснення до NО3-). 
Ці сполуки залишаються у грунті, знову засвоюються рослинами 
і цикл перетворень замикається. 
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Завдання для самоконтролю 
 
1. Що таке міграція хімічних елементів? 
2. Як відбувається колообіг Оксигену в атмосфері? 
3. Якими шляхами можуть надходити сполуки Карбону до живих 
організмів? 
4. Як відбувається колообіг Нітрогену в біосфері? 
5. Наведіть приклади реакцій, що відбувається у природі, пов’язаних з: 
 а) поглинанням води; 
 б) виділенням вуглекислого газу; 
 в) утворенням озону; 
 г) утворенням кальцій карбонату; 
 д) появою нітратів і нітритів у грунті. 
6. Наведіть приклади реакцій одержання неорганічних і органічних 
сполук, у яких бере участь вода. 
7. Обчисліть, який об’єм повітря витратиться на спалювання карбон (ІІ) 
оксиду об’ємом 200 л. 
8. Який об’єм вуглекислого газу утворюється при повному окисненні         
1 моль глюкози? 
9. Яка маса крохмалю утвориться в рослині, якщо вона листковою 
поверхнею поглине вуглекислий газ об’ємом 6,72 л? 
10. За сонячний день зелені рослини поглинають кожним квадратним 
метром листової поверхні біля 5 г СО2. Обчисліть масу Карбону, що накопичує за день соняшник з листовою поверхнею 1,98 м2. 
 
2.14. РОЗВ’ЯЗУВАННЯ РОЗРАХУНКОВИХ ЗАДАЧ, ЯКЩО 
ОДНУ З РЕЧОВИН ВЗЯТО В НАДЛИШКУ 
 
Вихідні речовини вступають в реакцію у чітких масових 
(об’ємних) співвідношеннях. У практичній роботі зустрічаються 
ситуації, коли одна з вихідних речовин залишається в надлишку, 
або, навпаки, однієї з вихідних речовин не вистачає для отримання 
необхідної кількості продукту реакції. 
Щоб розв’язати задачу такого типу, необхідно: 
а) з’ясувати, яку саме з вихідних речовин взято у надлишку, 
оскільки її надлишок не вступатиме у хімічну взаємодію;   
б) подальші обчислення здійснювати за речовиною, яка 
прореагувала повністю, тобто перебуває у недостатку. 
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2.14.1. Визначення маси продукту реакції, якщо один з 
реагентів взято в надлишку 
 
Задача 1. Знайти масу гідрогенсульфіду H2S, що утворився при 
взаємодії 12 г сірки і 5,6 л водню (н.у.). 
Дано: 
m(S) = 12г 
V(H2) = 5,6 л 
m(H2S) - ? 
Розв’язок 
І спосіб 
1. Записуємо рівняння реакцій і,    S + H2 = H2S 
при потребі, розставляємо  
коефіцієнти. 
 
2. Зверху над формулами      12г                  5,6л           х г 
записуємо дані умови задачі,    S      +      H2 =   H2S 
знизу – молярні маси (молярні   М=32 г/моль  Vm=22,4 л  М=34 г/моль 
об’єми) реагентів і продуктів   m=32 г           V=22,4 л   m=34 г 
реакції. 
 
3. Приймаємо, що маса одного   у                     5,6 л           х 
з реагентів (нехай це буде маса        S      +      H2 =   H2S 
сірки) нам невідома, тобто    m=32 г        V=22,4 л    m=34 г 
дорівнює у. 
4. Складаємо пропорцію і   ;
4,22
6,5
32 л
л
г
y    гy 8
4,22
6,532   
здійснюємо розрахунок за   Для повної взаємодії з 5,6 л  
відомим об’ємом водню. Чому водню достатньо 8 г сірки а 
дорівнює у?   умовою передбачено 12 г. 
                  Отже, сірку подано в надлишку. 
5. Розраховуємо масу гідроген-  
сульфіду за реагентом, який  
прореагував повністю (тобто ;
344,22
6,5
г
х
л
л      гх 5,8
4,22
346,5   
за воднем), складаючи  
пропорцію. 
   Відповідь: маса гідрогенсульфіду, що  
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 утворюється, дорівнює 8,5 г.  
 
ІІ спосіб 
1. Записуємо дані задачі  12г                  5,6л           х г 
і рівняння реакції    S      +      H2 =   H2S 
     1 моль     1 моль     1 моль 
     Речовини взаємодіють не лише у  
     чітко визначених масових, але й  
     мольних відношеннях 
     S : H = 1:1 
2. Визначаємо кількості    
речовин, передбачених    
умовою задачі    ;
M
mn    
MV
Vn   
     )(375,0
32
12)( мольSn  ; 
     )(25,0
4,22
6,5)( 2 мольHn  . 
     За рівнянням реакції молярне 
     співвідношення реагентів 1:1. 
     За умовою задачі  
     n(S) : n(H2) = 0,375:0,25 (1,5:1) 
     Отже, сірка в надлишку. 
 
3. За молярним    За рівнянням реакції: 
співвідношенням реагуючих  n(H2) : n(H2 S)= 1:1 
речовин знаходимо кількість За умовою задачі: 
речовини гідрогенсульфіду.  n(H2) : n(H2 S)= 0,25 : 0,25 
 
4. Визначаємо масу гідроген- m = n · M; 
сульфіду за формулою   M(H2S) = 34 г/моль. 
     m(H2S) = 0,25 · 34 = 8,5 г. 
  Відповідь: маса гідрогенсульфіду дорівнює 8,5 г. 
 
Задача 2. Який об’єм амоніаку утвориться при взаємодії 8 л 
азоту і 12 л водню (н.у.)? Який газ залишиться в надлишку? Знайти 
об’єм надлишку. 
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Дано:  
V(N2) = 8 л 
V(H2) = 12 л 
V(NH3) - ? 
Розв’язок 
 
1. Записуємо рівняння реакції,  3л         12л            хл 
урівнюємо коефіцієнти.  N2 + 3H2 = 2NH3 
     Згідно закону Гей-Люссака  
     об’єми газів, що вступають у  
     взаємодію відносяться один до  
     одного і до продуктів реакції як 
     прості цілі числа. Ці числа  
     відповідають коефіцієнтам. 
2. Співвідношенням коефіцієнтів V(N2):V(H2) = 1:3  за рівнянням 
визначаємо, який з газів   реакції 
перебуває у надлишку.   V(N2):V(H2)=8:12 (2:3) за даними  
     задачі 
     Отже, азот в надлишку, тому на 
      об’єм амоніаку виходимо по  
     об’єму водню. 
3. Визначаємо об’єм амоніаку V(H2):V(NH3)=3:2; 
за об’ємом водню.   3:2=12:x; 
     8
3
122 x (л). 
4. Знаходимо об’єм азоту, що   
вступив у взаємодію з воднем.  1:3=у:12 
     4
3
121 y (л) 
5. Знаходимо об’єм надлишку 8 л – 4  
азоту. 
   Відповідь: об’єм NH3, що утворився  
          дорівнює 8 л; у надлишку азот N2;  
         V (надлишку) 4 л. 
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Задачі 
 
1. Цинк масою 16,25 г взаємодіє з сіркою масою 12 г. Яка маса цинк 
сульфіду утвориться? Яка речовина в надлишку? Визначити масу 
надлишку. 
2. До розчину хлоридної кислоти масою 400 г з концентрацією 
гідрогенхлориду 24 % додали залізні ошурки масою 46 г. Визначте об’єм 
газу, що виділився. 
3. Який об’єм гідрогенхлориду можна одержати, якщо у реакцію 
вступає водень, об’ємом 5 л і хлор, об’ємом 8 л? Який газ виявляється в 
надлишку? Знайдіть об’єм надлишку. 
4. Яка сіль і якої маси утвориться при зливанні 0,5 л розчину з масовою 
часткою натрій гідроксиду 20% і густиною 1,22 г/мл і       0,5 кг розчину з 
масовою часткою сульфатної кислоти 19,6%? 
5. Сульфур (IV) оксид, добутий в результаті спалювання гідроген 
сульфіду об’ємом 22,4 л, пропущено крізь розчин натрій гідроксиду 
об’ємом 12,5 л з масовою часткою NaOH 25% і густиною 1,28 г/см3. Яка 
сіль і якої маси утворилася? 
6. Розрахувати кількість речовини амоніаку, добутого в результаті 
змішування 28 г азоту і 28 г водню, якщо масова частка виходу продукту 
реакції 20% від розрахункового. 
7. До 200 мл 0,5М розчину сульфатної кислоти додали 150 мл 1М 
розчину натрій гідроксиду. Які солі і в якій кількості утворилися при 
цьому. 
8. Яка сіль і з якою масою утвориться, якщо 4,48 л амоніаку (н.у.) 
пропустили через 230 г розчину дигідрогенфосфату амонію з масовою 
часткою солі 10%? 
9. Суміш водню, об’ємом 5,6 л і азоту 5,6 л пропустили над 
каталізатором. Для нейтралізації добутого амоніаку, взяли розчин 
хлоридної кислоти об’ємом 24 мл (w(HCl) – 8%, с = 1,04 г/мл). Обчислити 
об’ємні частки компонентів у суміші після проходження її над 
каталізатором. 
10. Після взаємодії суміші водню об’ємом 5 л і хлору об’ємом 4,48 л  
продукт реакції розчинили у воді об’ємом 85,4 мл. Який газ був у 
надлишку у вихідній суміші? Визначити масову частку розчиненої 
речовини в добутому розчині. 
11. Суміш кальцій оксиду і кальцій карбонату масою 10 г обробили 
надлишком хлоридної кислоти з масовою часткою 10% і густиною                
1,048 г/см3. При цьому виділилось 0,896 л газу (н.у.). Визначте масові долі 
компонентів суміші і об’єм витраченої хлоридної кислоти. 
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РОЗДІЛ III. ЗАГАЛЬНІ ВЛАСТИВОСТІ 
МЕТАЛІВ І ЇХ СПОЛУК 
 
3.1. МЕТАЛІЧНІ ЕЛЕМЕНТИ. МЕТАЛИ 
 
3.1.1. Поширеність у природі 
 
Якщо в короткому варіанті періодичної системи провести уявну 
діагональ від Берилію до Астату, то у лівому нижньому трикутнику 
розташовані елементи-метали, у правому верхньому – неметали. 
Металів значно більше – понад 80%. 
Цей поділ дещо умовний, бо навколо діагоналі з обох сторін 
розташовані амфотерні елементи Be, Al, Ti, Nb, Sb і ін. Вони або 
їхні оксиди і гідроксиди мають двоїстий характер. 
З таблиці періодичної системи хімічних елементів видно, що до 
металів відносяться s- елементи I і II підгруп (крім H і He), усі d-, і 
f- елементи, а також p- елементи головних підгруп III групи (крім B) 
та IV – VIII груп – Pb, Bi, Po, At. 
                                        Таблиця 9 
Розповсюдження деяких металічних елементів на Землі (мас. ч. %) 
Отже, найпоширенішими елементами-металами у літосфері є Al, 
Fe, окремі лужні та лужноземельні елементи. 
Гідросфера Землі містить багато металічних елементів, проте 
кількісно значно уступає літосфері.  
Так, само їх значно менше і у біосфері. Проте у живих 
організмах вони відіграють істотну роль. Так, йони Zn2+ та Cu2+ 
Проста речовина Елемен
т 
Сим
вол Формула 
Назва 
Поширеніст
ь у літосфері 
Алюмін
ій 
Al Al алюміні
й 
8,05 
Ферум Fe Fe залізо 4,65 
Кальцій Ca Ca кальцій 2,96 
Натрій Na Na натрій 2,50 
Калій K K калій 2,50 
Магній Mg Mg магній 1,87 
Титан Ti Ti титан 0,47 
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являються складовими багатьох ферментів. А йони Fe2+ входять до 
складу гемоглобіну.  
Більшість хімічних елементів-металів входять до складу різних 
природних сполук, які називають мінералами. І лише платина, 
золото, срібло та набагато рідше мідь, ртуть та олово трапляються у 
вигляді самородків. 
Якщо з мінералу вигідно добувати метал, то його називають 
рудою. Розрізняють оксидні, сульфідні, хлоридні, карбонатні і інші 
руди. 
Найбільш поширеними оксидними рудами є магнітний залізняк 
(магнетит) Fe3O4, червоний залізняк (гематит) Fe2O3, бурий залізняк 
(лимоніт) 2Fe2O3 · 3H2O, боксит Al2O3 · nH2O, піролюзит MnO2, 
тощо.  
Рис. 38. Оксидні руди 
Найважливішими сульфідними рудами являються залізний 
Рис. 39. Сульфідні руди
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колчедан (пірит) FeS2, свинцевий блиск PbS, цинкова обманка ZnS, 
кіновар HgS і інші. 
До карбонатних руд належать кальцит CaCO3, магнезит MgCO3, 
залізний шпат FeCO3, малахіт Cu2(OH)2CO3. 
Рис. 40. Карбонатні руди 
 
3.1.2. Внутрішня будова металів 
 
За винятком ртуті усі інші метали за звичайних умов 
перебувають у твердому агрегатному стані. Їх кристалічні гратки 
складаються з позитивно заряджених іонів і вільних 
(усуспільнених) електронів, що вільно рухаються між ними. Такий 
зв’язок називають металічним. Метали мають кристалічні гратки 
трьох найбільш характерних типів: об’ємноцентровану, 
гранецентровану та гексагональну. 
 
 
                    1                                 2                                    3  
Рис. 41. Основні типи кристалічних ґраток металів: 
1 – кубічна гранецентрована; 2 – кубічна об’ємноцентрована; 3 – гексагональна 
  
Таким чином, у структурі об’ємноцентрованої  кубічної гратки 
кожен катіон металу потрапляє в центр куба, який складається з          
8-ми сусідніх структурних одиниць. Така кристалічна гратка 
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характерна для лужних металів, а також Cr, V, Fe, Pb, Mo, W. 
Елементарна гранецентрована кубічна решітка створена 14-ма 
йонами металу: 8 з них перебувають на вершинах куба, а ще 6 – в 
центрі кожної грані куба. Такий тип кристалічної гратки 
характерний для Li, Al, Ni, Cu, Ag, Pd, Pt, Au. 
Гексагональна комірка характерна для Be, Mg, Zn, Cd, Ru, Os. 
 
3.1.3. Фізичні властивості 
 
Фізичні властивості елементів залежать від електронної будови 
їх атомів, типу кристалічних граток, енергії хімічного зв’язку та 
інших чинників. Їх сукупність впливає на зміну властивостей 
металів у широких межах. 
До фізичних властивостей металів належать так званий 
металевий блиск, їх тепло- і електропровідність, температури 
плавлення і кипіння тощо. 
 Металевий блиск. Більшість металів мають білий або чорно-
сірий колір. Причина цього явища полягає в тому, що їх кристалічні 
гратки майже повністю відбивають усі довжини хвиль видимого 
спектра. Лише мідь поглинає зелений та золото-блакитний колір, 
тому промені, які відбивають ці метали, мають червоний і жовтий 
колір відповідно.  
Частина металів на повітрі вкриваються оксидною плівкою, 
втрачаючи при цьому металічний блиск. 
 Електропровідність. Висока електропровідність металів 
пояснюється наявністю в них вільних електронів, які, під впливом 
різниці потенціалів, направлено рухаються від негативного до 
позитивного полюса. 
* Виходячи з структури металів поясніть, як впливає на електропровідність 
металів підвищення і зниження температури. Спробуйте пояснити причини цього 
впливу. 
Найкращу електропровідність мають срібло і мідь, потім – 
золото, алюміній та залізо. 
 Теплопровідність. Усі метали мають високу 
теплопровідність. Носіями теплоти є електрони, які, рухаючись, 
стикаються з йонами, що коливаються, передаючи при цьому 
теплову енергію. Метали з найкращою електропровідністю (срібло, 
мідь) мають найбільшу теплопровідність.  
Густина. Густина металу залежить від атомної маси та атомного 
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радіуса елемента-металу. Зі збільшенням порядкового номера в 
періодичній системі Д.І. Менделєєва густина металів зростає. 
Найлегший метал – літій (0,5 г/см3), найважчий – осмій (22,6 г/см3). 
Метали, густина яких менша за 5 г/см3,  називають легкими, 
решту – важкими.  
 Твердість, пластичність. Твердість, міцність та пластичність 
– величини, які характеризують механічні властивості металів. 
Найтвердіший метал – хром. Він лишає слід на поверхні скла. 
Наймякшими являються лужні метали – калій, рубідій, цезій. Вони 
ріжуться ножем. Найбільшу пластичність мають золото, мідь та 
срібло. 
 
Чи відомо вам, що… 
…1 кг золота можна витягнути у дріт завдовжки у 3 км; золоту 
пластинку розміром в 1 копійку можна розплющити до розміру 4 м2 ; 
…у кожній тоні води Світового  океану міститься 10 мг Ауруму, 
тобто загальна його маса становить 10 млд  т.   
 
 Температури плавлення і кипіння. За температурою 
плавлення метали поділяють на легкоплавкі (температура 
плавлення <1000°C) та тугоплавкі (температура плавлення                  
> 1500°C). Найбільш легкоплавкий метал – ртуть (температура 
плавлення – -38,9°С), найбільш тугоплавкий – вольфрам 
(температура плавлення 3390°С). 
Температури кипіння у металів дуже високі. Наприклад, у міді – 
2877°С, у платини – 4350°С.  
Високий діапазон температур плавлення і кипіння пояснюється 
відмінністю міцності хімічного зв’язку між атомами у різних 
металах. Чистий металевий зв’язок лише у лужних та 
лужноземельних металів. У більшості d-елементів сусідні атоми 
металів з’єднані ковалентними зв’язками. Ковалентні зв’язки 
сильніші за металеві.  Цим і пояснюються такі високі температури 
плавлення і кипіння у перехідних і важких металів. 
 
3.1.4. Добування металів 
 
Науку про промислові способи добування металів та сплавів 
називають металургією. 
Залежно від способів добування металів, розрізняють піро-, 
гідро- та електрометалургію. 
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 Пірометалургія – методи добування металів шляхом їх 
відновлення з руд за високої температури. 
Відновниками у реакціях використовують вугілля (кокс), активні 
метали, карбон (II) оксид, водень. 
Якщо в процесі відновлення металу використовують кокс, то 
процес називають карботермією. 
Таким способом добувають Fe, Zn, Cu, Mn, Co, Ni, Pb, Sn і ін. 
 
 *  Напишіть рівняння реакцій добування міді карботермічним способом з 
куприту Cu2О, марганцю з піролюзиту MnO2 та олова з олов’яного каменю SnO2. 
 
У випадках, коли руди містять сульфіди металів (свинцевий 
блиск PbS, цинкова обманка ZnS), спочатку їх піддають 
окислювальному випалюванню і лише згодом відновлюють 
вугіллям: 
       
 Якщо у процесі відновлення металу використовують інші, більш 
активні метали, то процес називають металотермією. 
Як відновник найчастіше використовують алюміній. Процес при 
цьому називають алюмінотермією.  
Fe3O4 + Al = Al2O3 + Fe. 
 
* Розставте коефіцієнти методом електронного балансу. 
Такі метали як молібден, вольфрам, реній відновлюють воднем із 
їх сполук, наприклад: 
 Гідрометалургія – методи добування металів з розчинів їх 
солей. 
При цьому метал переводять у розчин його солі за допомогою 
відповідних реагентів і лише згодом добувають його з розчину, 
наприклад: 
Гідрометалургійним методом добувають цинк, молібден, срібло, 
золото, уран і деякі інші метали. 
 Електрометалургія – відновлення металів електролізом 
розчинів і розплавів їх солей.  
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Лужні, лужноземельні метали і алюміній добувають 
електролізом розплавів їх сполук. Щоб добути малоактивний метал, 
проводять електроліз водних розчинів їх солей. 
 
3.1.5. Сплави 
 
Метали у чистому вигляді використовують порівняно рідко. 
Частіше застосовують їх сплави. 
Сплави – це системи, які складаються з двох або кількох 
металів, або ж металів і неметалів. 
Дуже часто у сплавів появляються властивості, які не притаманні 
металам. Так, алюміній ─ м’який та легкий метал, а його сплав з 
міддю, марганцем і магнієм (дюралюміній) – легкий, але значно 
твердіший як від алюмінію, так і від міді. 
Олово і свинець мають температуру плавлення 232 та 327°С 
відповідно, а їх сплав плавиться вже при температурі 180°С. Це дає 
змогу його використовувати як припій. 
Електропровідність іншого сплаву – Mg2Sn у 80 разів 
менша, ніж у олова і в 220 разів менша, ніж у магнію. Сплави 
металів мають низьку температуру плавлення, високу твердість, 
тому являються особливо цінними у сучасних технологіях. 
Рис. 42. Сплави 
Отримують сплави шляхом змішування у розплавленому стані з 
послідуючим їх охолодженням і затвердіванням. 
Процес їх утворення може йти по-різному. 
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Випадок I. Під час розплавлення метали розчиняються один в 
одному у будь-яких кількісних співвідношеннях, а, охолоджуючись, 
утворюють однорідні кристали. Їх називають твердими розчинами. 
Тверді розчини можна отримати у випадках, коли атоми металів 
близькі за розмірами та кристалізуються у однотипні решітки, 
наприклад: Cu – Ni, Au – Ag, Cu – Ag. Сплави такого  ґатунку, як 
правило, тверді, міцні, хімічно стійкі та не проводять струм.  
Випадок II. При охолодженні розплаву твердий розчин не 
утворюється, а виділяються кристали окремих металів. Це не що 
інше, як суміш металів (Pb – Sn, Ag – Pb, Bi - Cd). 
Випадок III. При взаємному розчиненні, будучи у  
розплавленому стані, компоненти взаємодіють між собою, 
утворюючи хімічні сполуки. Їх називають інтерметалідами. 
Прикладом слугують атоми Феруму, які при нагріванні реагують з 
атомами Карбону. При цьому утворюється ферум карбід Fe3C – 
цементит. Згаданий сплав  надає чавуну особливої твердості і 
крихкості. 
Якщо, як компоненти, у сплав додають легувальні елементи – Cr, 
Ni, Mo, Mn, V і інші, то виготовляються нержавіючі, кислототривкі, 
жароміцні і ін. види легованих сталей. 
Випадок IV. Суміш металів, що перебувають у 
порошкоподібному стані, пресують і спікають при високому тиску і 
температурі. Сплави, отримані таким способом, називаються 
надтвердими, а метод їх добування – порошковою металургією. 
   
Завдання для самоконтролю 
 
1. Які критерії покладено в основу поділу елементів на метали і 
неметали? 
2. Чим подібний і чим відрізняється металічний зв’язок від 
ковалентного? 
3. В гранецентрованій чи об’ємноцентрованій кристалічній решітці 
йони розташовані щільніше? 
4. Які фізичні властивості характерні для металів?  
5. На яких фізичних властивостях ґрунтується використання у побуті 
алюмінію і вольфраму? 
6. Назвіть найлегший і найважчий, найм’якіший і найтвердіший, 
найлегкоплавкіший та найтугоплавкіший метали. 
7. Чому в техніці широко використовують сплави заліза, а не чисте 
залізо? Назвіть ці сплави.  
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8. Якими способами в промисловості одержують сплави металів? 
9. Знайдіть число атомів, що міститься в 2,7 г алюмінію. 
10. Оксид тривалентного металу містить 47,06% Оксигену за масою. 
Назвіть цей метал. 
 11. На суміш порошків заліза і міді масою 8 г подіяли розведеною 
сульфатною кислотою. При цьому виділився газ об’ємом 2,24 г. Яка 
масова частка кожного з металів у суміші? 
 
Тестові завдання 
 
1. Метали розміщені у періодичній таблиці хімічних елементів               
Д.І. Менделєєва: 
   а) у лівому нижньому трикутнику; 
   б) у правому верхньому трикутнику; 
   в) розсіяні хаотично по усій періодичній таблиці хімічних елементів. 
2. Усі метали за звичайних умов: 
   а) є твердими речовинами; 
   б) легко окиснюються на повітрі; 
   в) проводять електричний струм; 
   г) здатні утворювати сплави. 
3. Метали від неметалів відрізняються за такими ознаками: 
   а) твердий агрегатний стан; 
   б) сірий колір; 
   в) металічний блиск та електропровідність. 
4. Найпоширенішими металами у літосфері є: 
   а) алюміній, натрій, магній; 
   б) залізо, кальцій, алюміній; 
   в) залізо, титан, алюміній. 
5. Найкращу електропровідність мають: 
   а) алюміній і золото; 
   б) срібло і мідь; 
   в) мідь і алюміній. 
6. Благородними називають метали, які: 
   а) не вступають у хімічну взаємодію з іншими сполуками за будь-
яких умов; 
   б) використовують для виготовлення ювелірних виробів; 
   в) не піддаються корозії. 
7. Якого виду сплавів не існує: 
   а) тверді розчини; 
   б) механічні суміші; 
   в) інтерметалідні суміші; 
   г) рідкі розчини. 
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3.2. ХІМІЧНІ ВЛАСТИВОСТІ МЕТАЛІВ 
Відомо, що атоми металів містять 1-3 електрони на зовнішньому 
енергетичному рівні і, в порівнянні з неметалами, мають більші 
розміри. Як наслідок, вони легко втрачають валентні електрони, 
проявляючи при цьому відновні властивості. 
Me0 – nē = Men‐  
Як відновники вони вступають у хімічні реакції з простими і 
складними речовинами – окисниками.  
 
3.2.1. Взаємодія з неметалами 
Умови протікання реакцій між металами і неметалами різні: в 
одних випадках їх взаємодія проходить при звичайній температурі, 
в інших – при нагріванні і наявності каталізатора. При взаємодії 
різних металів з одними і тими ж неметалами, різними бувають і 
продукти реакцій. 
* Допишіть схеми рівнянь реакцій, розставте коефіцієнти. Над стрілками 
покажіть умови їх протікання: 
Na + O2 →  
Zn + S → 
Mg + I2 →  
Ca + N2 → 
Al + C → 
 
Сполуки металів з галогенами називаються галогенідами, з 
Сульфуром – сульфідами, з Нітрогеном – нітридами, з Фосфором – 
фосфідами, з Карбоном – карбідами, з Силіцієм – силіцидами, з 
Гідрогеном – гідридами. 
 
3.2.2. Взаємодія з водою 
Як у випадках з неметалами, з водою метали теж взаємодіють   
по-різному. 
За звичайних умов з нею енергійно взаємодіють лужні і 
лужноземельні метали. При цьому утворюється луг і виділяється 
водень: 
2Li + 2H2O = 2LiOH + H2↑; 
Ca + 2H2O = Ca(OH)2 + H2↑. 
Якщо металевий кальцій реагує з водою за звичайних умов, то 
інший лужноземельний метал – магній – тільки при нагріванні. 
Манган розкладає воду  у порошкоподібному стані: 
Mn + 2H2O = Mn(OH)2 + H2↑. 
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Залізо, титан і деякі інші метали реагують тільки з перегрітою 
водяною парою. При цій взаємодії виділяється водень, але 
утворюються не гідроксиди, а оксиди металів, 
наприклад: 
      2Fe + 3H2O = Fe2O3 + 3H2↑. 
Нерозчинність алюмінію, хрому у воді 
пов’язана з утворенням на поверхні цих 
металів оксидної плівки. 
 
3.2.3. Взаємодія з кислотами і солями 
Взаємодія металів з кислотами теж 
належить до окисно-відновних реакцій. При 
цьому окисником є йон Гідрогену, бо він 
приймає електрон. Типові метали при цьому 
являються енергійними відновниками: 
Ca + 2HCl = CaCl2 + H2↑; 
Ca – 2 ē = Ca2+  1, відновник; 
2H+ + 2 ē = H20  1, окисник. 
Проте здатність до віддачі електронів у металів виявляється 
різною. 
Опустимо шматочок цинку в розчин плюмбум нітрату. Цинк 
вступає у взаємодію, а з розчину виділяється свинець: 
Zn + Pb(NO3)2 = Pb + Zn(NO3)2. 
Сутність цієї  окисно-відновної реакції зводиться до того, що 
атоми Цинку віддають свої валентні електрони, а йони Плюмбуму 
їх приймають і виділяються у вигляді металевого свинцю: 
Zn0 + Pb2+ = Zn2+ + Pb0.  
Zn0 - 2ē = Zn2+ 1, відновник;  
Pb2+ + 2 ē = Pb0 1, окисник. 
Якщо здійснити зворотну реакцію, тобто занурити шматочок 
свинцю у розчин цинкової солі, то ця реакція не проходитиме: 
  
 
 
 
 
М. М. Бекетов 
(1827 - 1911) 
 російський 
фізико-хімік 
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Лабораторний дослід № 7 
    Поставте у штатив 3 пробірки. У першу з них опустіть порошок 
магнію, у другу – гранули олова, у третю – мідну дротину. У кожну з 
пробірок добавте по 2 мл розведеної сульфатної кислоти. Чи в усіх 
реакціях виділяється водень? У тих пробірках, в яких виділяється: чи 
з однаковою інтенсивністю проходить цей процес? Яка 
закономірність прослідковується при цьому? Напишіть рівняння 
відповідних реакцій у молекулярній і йонній формах у випадках, де 
вони проходять. 
 
Отже, металічний цинк активніший від свинцю. Його атоми 
легше втрачають, а йони важче приєднують електрони у порівнянні 
з атомами і йонами Плюмбуму. 
Витиснення одних металів з сполук іншими вперше було 
досліджено  і описано російським вченим М. М. Бекетовим. Вчений 
розташував метали в порядку зменшення їх хімічної активності і 
зростання їх стандартних електродних потенціалів. 
Метали, розташовані в порядку зростання їх стандартних 
електронних потенціалів утворюють електрохімічний ряд 
напруг металів: 
Li, K, Ba, Ca, Na, Mg, Al, Mn, Zn, Fe, Co, Ni, Sn, Pb, H, Sb, Bi, 
Cu, Hg, Ag, Pt, Au. 
Цей ряд тепер називають по-різному: рядом активності, 
витискувальним рядом, електрохімічним рядом напруг металів, або 
ж рядом стандартних електронних потенціалів. 
Величини стандартних електронних потенціалів (див. додаток 
№7) є відносними. 
Стандартні потенціали електродів, що виступають відносно 
водню як відновники, мають знак «-». Ті стандартні потенціали 
електродів, що виступають відносно водню як окисники, мають 
знак «+». 
Ряд напруг характеризує хімічні властивості металів: 
• Чим нижчий електродний потенціал металу, тим сильніша 
його відновлювальна здатність. 
• Кожен метал, розташований у ряді напруг зліва, здатний 
витісняти (відновлювати) з розчинів солей метали, що стоять 
справа від нього. 
• Усі метали, що мають негативний електродний потенціал 
(розташовані в ряді напруг лівіше водню), здатні витісняти водень з 
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розчинів кислот. 
Про особливості взаємодії металів з концентрованою 
сульфатною та концентрованою і розведеною нітратною кислотою 
див. 2.8.3 та 2.9.2. 
Метали взаємодіють з солями за певних умов. Метал, що 
взаємодіє з сіллю, повинен мати від’ємніший електронний 
потенціал. Це по-перше. Проходження таких реакцій можливе 
тільки у водних розчинах солей. Це по-друге. 
 
3.2.4. Взаємодія з лугами 
З лугами взаємодіють метали, які розташовані в 
електрохімічному ряді напруг зліва від водню та здатні утворювати 
амфотерні оксиди і гідроксиди. Представниками цієї групи металів 
є берилій, алюміній, цинк, олово та свинець. 
Процес взаємодії проходить у дві стадії: 
а) метал, позбавлений оксидної плівки, взаємодіє з водою. При 
цьому утворюється гідроксид: 
Al + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2↑; 
б) на другій стадії гідроксид взаємодіє з лугом: 
Al(OH)3 + NaOH = Na[Al(OH)4]. 
* Напишіть сумарне рівняння реакції взаємодії алюмінію з лугом. 
 
3.2.5. Корозія металів 
Конструкції з більшості металів і сплавів, стикаючись з 
газуватими речовинами і рідинами у довкіллі, вступають з ними у 
хімічну взаємодію. При цьому їх поверхні піддаються руйнуванню. 
Руйнування металів і сплавів унаслідок хімічної взаємодії з 
навколишнім середовищем називається корозією (від 
латинського corrosion – роз’їдання). 
Збитки, заподіяні корозією металів, дуже вагомі. Підраховано, 
наприклад, що унаслідок корозії щорічно гине така кількість сталі, 
що становить чверть її світового видобутку. 
Ось чому вивченню процесів корозії та найоптимальнішим 
засобам її запобігання приділено особливу увагу. 
Не піддаються корозії лише золото та метали платинової групи. 
Чисті метали також не взаємодіють з довкіллям. Але звичайні 
технічні метали, як правило, місять домішки. Це сприятлива умова 
для їх руйнування. 
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Рис. 43. Корозія залізного цвяха у 
різних умовах 
Корозія може охоплювати всю поверхню металу (суцільна) або 
його окремі ділянки (місцева). Залежно від механізму процесу 
розрізняють хімічну і електрохімічну корозію. 
Хімічна корозія відбувається під час безпосереднього 
контакту з газуватими речовинами за високих температур. 
Метали, що використовують як конструкційні матеріали, 
окиснюються киснем повітря вже за звичайних температур. При 
цьому утворюються тоненькі оксидні плівки (Al2O3, MnO, ZnO, 
Cr2O3). Оксидні плівки мають високу щільність та захищають 
металеві конструкції від дії кисню. 
Під час взаємодії заліза з киснем утворюється так звана залізна 
окалина Fe3O4: 
3 Fe + 2O2 = Fe3O4. 
Залізна окалина має меншу щільність, легко відшаровується від 
поверхні металу. При цьому кисень отримує доступ до глибших 
шарів металевої конструкції, поступово порушуючи її щільність. 
Іншими газуватими речовинами, які викликають хімічну 
корозію, слугують: водяна пара H2O, фтор F2, хлор Cl2, гідроген 
сульфід H2S, карбон (IV) оксид CO2, сульфур (IV) оксид SO2  тощо. 
Електрохімічною корозією називається самовільне руйнування 
металу від контакту з електролітами з виникненням у системі 
електричного струму. 
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До електрохімічної корозії належать усі випадки корозії у 
водних розчинах. Електрохімічної корозії зазнають підводні 
частини суден, підземні трубопроводи, батареї водяного опалення 
тощо. Корозія металу, який міститься у вологій атмосфері, також є 
електрохімічною. 
Нам важливо з’ясувати, які умови прискорюють, а які 
сповільнюють електрохімічну корозію металів. Це можна виявити 
шляхом порівняння, заклавши попередньо досліди, зображені на 
мал. 43. 
Опустимо залізний цвях у пробірку 5, наповнимо водою, 
перевернемо, попередньо затиснувши отвір пробірки пальцем, та 
опустимо у посудину з водою. Після цього витіснемо воду з 
пробірки киснем. У пробірки 1, 2, 3, 4, заготовлені таким же чином, 
до води додамо натрій хлориду NaCl, а у пробірку 1, крім NaCl, ще 
й натрій гідроксид NaOH. 
У пробірці 3 до цвяха прикріпимо мідну дротину, а у 4-тій – 
цинкову пластинку.  
Про те, як протікає корозія, вже через добу можна судити по 
рівню води, що піднялась у пробірці (об’єму використаного кисню) 
і по характеру осаду у воді. 
Порівнявши досліди 1, 2 та 5, ви дійдете висновку, що хлорид-
йони  Cl- посилюють, а гідроксид-йони OH- послаблюють корозію 
металів. Це явище пояснює причину інтенсивного руйнування 
металевих конструкцій при їх стиканні з морською водою. 
Іншим чинником, що впливає на швидкість корозії є активність 
металу. Порівняйте досліди 3 і 4. В обох випадках залізо перебуває 
в однакових умовах, але в одному випадку воно стикається з міддю, 
а в іншому – з цинком. В обох випадках спостерігаємо інтенсивні 
осади. Проте в досліді 3 осад бурого кольору – це іржа Fe(OH)3, а у 
досліді 4 осад білого кольору – це цинк гідроксид  Zn(OH)2. 
При стиканні заліза з міддю виникає гальванічний елемент. При 
цьому буде окиснюватись, як активніший метал, залізо. Окисником 
у водному середовищі, як правило, виступає кисень. Ця речовина 
проводить до утворення нерозчинної іржі: 
4Fe + 3O2 + 6H2O = 4Fe(OH)3↓. 
Склад іржі може змінюватись. Часто його виражають формулою 
Fe(OH)3 · nH2O.  
У другому випадку буде окиснюватись цинк як більш активний 
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метал. При окисненні цинку утворюються йони Zn2+, а електрони, 
що вивільняються при цьому, переміщуються на поверхню заліза і 
відновлюють йони Гідрогену: 
Zn + 2H2O = Zn(OH)2 + H2. 
На швидкість корозії впливає рівень кислотності електроліту: з 
його зростанням процес корозії посилюється. І, нарешті, корозія 
різко зростає при підвищенні температури. 
 
3.2.6. Захист від корозії 
Знаючи шкоду, яку заподіює народному господарству корозія 
металів, розроблений ряд методів боротьби по захисту металів і 
сплавів. Згадаємо найпоширеніші серед них. 
• Захисні поверхневі покриття металів.  
Вони можуть бути як неметалічними (покриття мастилами, 
лаком, фарбою, емаллю), так і металічними (покриття цинком, 
оловом, нікелем, хромом). 
Серед згаданих покрівельних матеріалів найчастіше 
використовують цинк, нікель і хром. З оцинкованого заліза 
виготовляють побутові і промислові вироби. Цинк хоч і має 
від’ємніший електродний потенціал у порівнянні з залізом, 
покритий тонкою оксидною плівкою, яка не кородує. 
Хромування і нікелювання не тільки захищає вироби від корозії, 
але й надає їм красивого вигляду. 
• Легування заліза і його сплавів. 
Легуючими називають метали, введення яких надає сплаву якісь 
наперед визначені властивості. Так, сталь, що місить 12% хрому, 
являється нержавіючою. 
Добавки нікелю, кобальту, міді пасивують сталь, а, отже, 
посилюють антикорозійні властивості. 
• Протекторний захист. 
При цьому металеву конструкцію, яку потрібно захистити, 
сполучають з протектором (protector - захисник) – активнішим 
металом. Найчастіше протекторами слугують магній, алюміній, 
цинк та їх сплави. Під час корозії протектор руйнується, 
запобігаючи руйнуванню конструкції. 
Протекторний захист використовують для збереження підземних 
трубопроводів, корпусів суден, тобто у випадках, коли металеві 
конструкції перебувають у середовищі електроліту (морська вода, 
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підземні ґрунтові води тощо). 
• Використання інгібіторів. 
Інгібітори – уповільнювачі хімічних реакцій. До неорганічних 
інгібіторів  належать нітрати, хромати, фосфати, силікати.  
Розроблено леткі (атмосферні) інгібітори. Ними просочують 
папір. Таким папером огортають металоконструкції. Пара інгібітора 
адсорбується поверхнею металу, утворюючи захисну плівку. 
Вчені створили інгібітори, які у сотні разів сповільнюють 
корозію металів та сплавів. 
  
Запитання для самоконтролю 
 
1. Які хімічні властивості характерні для металів? Напишіть рівняння 
відповідних реакцій. 
2. Чи є метали, які не здатні реагувати з киснем і кислотами за 
звичайних умов? 
3. Чому більшість металів за тривалого перебування на повітрі 
втрачають металічний блиск? Напишіть рівняння реакцій, що при цьому 
відбуваються. 
4. Напишіть рівняння реакцій, за допомогою яких можна відновити 
метал з оксидів: CuO, FeO, Cr2O3 взаємодією з: а) воднем; 
б) карбон (II) оксидом. 
5. Використовуючи ряд стандартних електронних потенціалів, закінчіть 
рівняння можливих реакцій, складіть до них електронний баланс: 
Fe + CuSO4 → Al + ZnSO4 →  
Cu + FeSO4 →  Zn + Br2 →  
K + H2O → Hg + H2O → 
Ag + HCl → Sn + Zn(NO3)2 → 
6. Назвіть методи захисту металів і сплавів від корозії. 
7. Напишіть рівняння реакцій, з допомогою яких можна здійснити такі 
перетворення: 
а) Cu → CuO → Cu(OH)2 → CuSO4 → CuCl2 → Cu; б) Fe(OH)2 → Fe(OH)3 → Fe2O3 → Fe2(SO4)3 → Fe(OH)3 → FeCl3 → Fe. 
8. Зразки сплаву помістили: 
а) у дистильовану воду; 
б) у воду з домішками кисню і карбон (IV) оксиду; 
в) у воду з домішками нітратної кислоти; 
г) у воду з домішками натрій гідроксиду; 
д) у воду, збагачену киснем. 
У якому випадку корозія сплаву проходитиме інтенсивніше, а у якому 
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найповільніше? Обґрунтуйте відповідь. 
9. Знайдіть у ряді стандартних електронних потенціалів метал за 
такими ознаками: 
а) метал не витісняє водень з розчинів кислот; 
б) метал витісняє ртуть із розчинів її солей. 
10. Покажіть за допомогою рівнянь реакцій, як, маючи у своєму 
розпорядженні мідний купорос і інші необхідні реактиви, можна здійснити 
такі перетворення: 
а) добути блакитний осад; 
б) перетворити блакитний осад на чорний і з  останнього одержати 
синій розчин; 
в) із чорного осаду одержати червону мідь; 
г) із синього осаду одержати червону мідь. 
 11. При взаємодії 9 г деякого металу з кислотою виділився водень 
об’ємом 11 л. Обчисліть відносну атомну масу металу, якщо відомо, що 
при розчиненні у кислоті  та окисненні киснем метал проявляє однаковий 
ступінь окиснення. 
12. Латунь містить 60% міді і 40% цинку і є сполукою міді з цинком. 
Знайдіть формулу цієї сполуки. 
13. При розчиненні суміші мідних, залізних та алюмінієвих ошурок 
масою 13,04 г в хлоридній кислоті виділився водень об’ємом 3,584 г. При 
дії на суміш такої ж маси лугом виділився водень об’ємом 1,344 л. 
Обчислити масові частки металів у суміші. 
14. У розчин купрум (ІІ) сульфату занурили залізну пластинку масою 
10,13 г. Скільки міді виділилось на пластинці? 
 
Тестові завдання 
 
1. Виберіть варіант, в якому обидві реакції відбивають загальні хімічні 
властивості металів. Закінчіть рівняння реакцій. 
а) Zn + O2 → б) SO2 + O2 → 
    Cr2O3 + HCl →      Li + H2O → 
в) Al + Fe3O4 → г) Mg + N2 → 
    HCl + Zn →     N2 + H2 → 
2. Під час взаємодії магнію масою 4,8 г з розведеною сульфатною 
кислотою виділився водень об’ємом: 
а) 2,24 л; 
б) 4,48 л; 
в) 11,2 л; 
г) 22,4 л. 
3. Один моль натрію, взаємодіючи з водою, може виділити водень 
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кількістю речовини: 
а) 0,25 моль; 
б) 0,5 моль; 
в) 0,75 моль; 
г) 1 моль. 
Є 5 видів солей: 1) CuSO4; 2) AlCl3; 3) Na2CO3; 4) Na2SO3; 5) AgNO3. 
4. Металічним нікелем можна відновити йони металу у таких солях: 
а) 1 і 3; 
б) 2 і 5;  
в) 3 і 4; 
г) 1 і 5. 
 
3.3. ЛУЖНІ МЕТАЛИ 
 
3.3.1. Загальна характеристика 
 
У періодичній системі хімічних елементів Д.І. Менделєєва 
лужним металам відведена перша група головна підгрупа. Їх є 
шість: Літій Li, Натрій Na, Калій K, Рубідій Rb, Цезій Cs, Францій Fr. 
Лужними їх називають тому, що їхні оксиди при взаємодії з 
водою утворюють луги: 
Na2O + H2O = 2NaOH; 
Rb2O + H2O = 2RbOH. 
На зовнішньому енергетичному рівні лужні метали містять один 
s-електрон, який, при взаємодії з іншими елементами, легко 
втрачають. При цьому лужні метали виявляють сталий ступінь 
окиснення +1 і являються сильними відновниками. Із збільшенням 
порядкового номера зростає радіус атома, віддавання електронів 
полегшується, а, отже, металічні властивості посилюються. 
Загальна характеристика лужних металів наведена в таблиці. 
Таблиця 10  
Елементи головної підгрупи I групи (IA) 
 
Властивості* Li Na K Rb Cs Fr 
Порядковий номер 3 11 19 37 55 87 
Відносна атомна маса 6,941 22,990 39,098 85,468 132,9 223,019 
Валентні електрони 2s1 3s1 4s1 5s1 6s1 7s1 
Ступінь окиснення +1 +1 +1 +1 +1 +1 
Радіус атома, нм 0,15 0,18 0,23 0,24 0,26 0,28 
Відносна 
електронегативність 
0,97 1,01 0,91 0,89 0,86 0,86 
  * Показники подані не для запам’ятовування, а для загальної орієнтації. 
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Велика заслуга у відкритті лужних металів належить 
англійському ученому Г. Деві. 
У 1807 році ним вперше шляхом електролізу твердих лугів було 
отримано Натрій і Калій. 
У 1817 р. Г. Деві, незалежно від 
шведського хіміка Ю.А. Арфведсона, 
шляхом електролізу літій оксиду 
виділив Літій. 
З киснем лужні метали утворюють 
оксиди R2O , а з водою – основи ROH. 
Їх водневими сполукам відповідає 
формула RH, де Гідроген, приймаючи 
електрон, проявляє ступінь окиснення 
-1, являється окисником. 
 
3.3.2. Поширеність у природі 
 
Натрій і Калій вважаються 
поширеними хімічними елементами. 
Їх масова частка у земній корі 
становить по 2,5%. Решта лужних 
металів менш поширені. Li, Rb, Cs, 
вважаються рідкісними елементами. 
Їх вміст у земній корі становить відповідно 0,003%, 0,015% і 3,7 · 
10-4. 
Із-за високої хімічної активності, пов’язаної з будовою 
зовнішнього енергетичного рівня, лужні метали у природі у 
вільному стані не трапляються. Натрій і Калій входять до складу 
різних сполук. Найважливішою є натрій хлорид NaCl, яка у природі 
часто утворює поклади кам’яної солі (Донецька і Закарпатська області) 
та мірабіліт або глауберова сіль Na2SO4 · 10H2O. До мінералів, що 
містять Калій належать сильвін KCl, карналіт KCl · MgCl2 · 6H2O, 
сильвініт NaCl · KCl (Львівська та Івано-Франківська області). 
Масові частки катіонів Na+ та K+  у воді океанів становлять 0,035 
Генфрі Деві 
(1779 – 1829) 
англійський фізико-хімік 
Чи відомо вам, що… 
… відкриті Г. Деві елементи Натрій  і Калій були названі Sodium і  
Potassium відповідно. Ось чому технічні назви їх карбонатних 
солей відомі як сода і поташ.
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та 0,038 відповідно. 
Калій і Натрій – поширені елементи у живій природі. Їх 
відносять до так званих макроелементів. Вміст K+ дорівнює   0,15 – 
0,4 а Na+ - 0,02 – 0,03% від маси клітини. 
Йони названих елементів підтримують нормальний осмотичний 
тиск, забезпечують  поширення нервового імпульсу, беруть участь у 
транспортуванні сполук крізь клітинні мембрани. 
Йони Na+ входять до складу еритроцитів крові, беручи участь у 
газообміні. 
Йони K+ регулюють роботу серця у теплокровних, приймають 
участь у процесі фотосинтезу. 
 
3.3.3. Фізичні властивості 
 
Між лужними металами існує металічний зв’язок, а, отже, їм 
характерний металічний блиск, м’ягкість, пластичність, висока 
електро- і теплопровідність. 
Ці метали сріблясто-білого кольору, дуже легкі, м’ягкі, ріжуться 
ножем. Густина металічного Натрію становить 0,97 г/см3, а Калію – 
0,87 г/см3. Температури плавлення і кипіння лужних металів 
рівномірно знижуються від літію до францію. 
Таблиця 11  
Фізичні властивості лужних металів 
 
Властивост
і 
Li Na K Rb Cs Fr 
Густина 0,53 0,97 
0,8
5 1,5 1,9 
2,1
-2,4 
t°C 
плавлення 179 98 63 38 28 
15-
23 
t°C кипіння  137
0 883 776 
70
5 
69
0 620 
Твердість* 0,6 0,4 0,5 0,3 0,2 - 
 
* Нагадуємо, що твердість алмазу прийнято за 10. 
 
3.3.4. Хімічні властивості 
 
Лужні метали зберігають під гасом у герметичних ємкостях. 
Причина – висока хімічна активність. Вони легко втрачають 
валентні електрони, перетворюючись у позитивно заряджені йони. 
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Me0 - 1ē = Me+. 
• Взаємодія з неметалами. 
Лужні метали – сильні відновники. Вони реагують  майже з 
усіма неметалами, при цьому виділяється значна кількість теплової 
енергії. 
* Напишіть молекулярні рівняння до відповідних схем, назвіть продукти 
реакції 
Li + H2 →  K + N2 → 
Na + S → Na + Br2 → Взаємодіючи з киснем, лужні метали енергійно окиснюються. 
Металічний літій, натрій і калій при незначному нагріванні 
самозаймаються, а з рубідієм і цезієм це відбувається при звичайній 
температурі. 
Проте, лише металічний літій, загоряючись, утворює оксид: 
4Li + O2 = 2Li2O. 
Решта лужних металів перетворюються у пероксидні сполуки 
Na2O2, KO2, RbO2, CsO2. 
• Взаємодія з водою. 
Усі лужні мели інтенсивно взаємодіють з водою. При цьому вода 
відновлюється до водню: 
2Li + 2H2O = 2LiOH + H2↑. 
Активність цієї взаємодії зростає від Літію до Цезію. Так, натрій 
при взаємодії з водою «кружляє» по поверхні води із-за газуватого 
водню, що енергійно виділяється, калій при цих умовах 
самозаймається, а рубідій і цезій взаємодіють з вибухом. 
• Взаємодія з кислотами. 
Лужні металі, взаємодіючи з хлоридною і розведеною 
сульфатною кислотою, витісняють водень. 
* Напишіть рівняння відповідних реакцій. 
Концентровану сульфатну кислоту H2SO4 лужні метали 
відновлюють, як правило, до гідроген сульфіду H2S: 
Na + H2SO4 (к) = Na2SO4 + H2S + H2O. 
При взаємодії лужних металів з концентрованою і розведеною 
нітратною кислотою Нітроген відновлюється від +5 до -3. Це 
залежить від концентрації кислоти і активності металу (див. 2.9.2): 
  Na + HNO3(к) = NaNO3 + NO2 + H2O; 
Na + HNO3(р) = NaNO3 + NH4NO3 + H2O.  
* У трьох останніх рівняннях розставте коефіцієнти методом електронного 
балансу. 
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• Взаємодія з солями. 
Із-за високої хімічної активності лужні метали взаємодіють 
з солями. При цьому відновлюється багато металів з їх солей, 
наприклад: 
2Na + CuSO4 → Na2SO4 + Cu; 
2K + ZnCl2 → 2KCl + Zn.  
Реакції цього типу використовують для добування деяких 
металів. 
 
3.3.5. Сполуки лужних металів 
 
Оксиди 
Загальна формула оксидів лужних металів R2O.  
Усі оксиди мають яскраво виражені основні властивості. В міру 
зростання  відносної атомної маси посилюється їх основність. 
* Поясність причину цього явища. Напишіть рівняння реакцій взаємодії кальцій 
оксиду з карбон (IV) гідроксидом CO2 та розведеною сульфатною кислотою 
H2SO4. Ми згадували, що тільки Li2O можна отримати взаємодією 
металу з киснем. Інші оксиди добувають непрямим шляхом, 
відновлюючи сполуки  лужним металом, наприклад: 
Na2O2 + 2Na = 2Na2O; 
2NaOH + Na = 2Na2O + H2. 
Лужні метали утворюють пероксидні сполуки Na2O2, KO2 і інші, 
в яких є хімічні зв’язки Оксиген – Оксиген. 
Гідроксиди 
Лужні метали утворюють такі гідроксиди LiOH, NaOH (технічна 
назва  - їдкий натр), KOH (їдке калі), RbOH, CsOH. 
Це сильні основи, добре розчинні у воді. Їх загальна назва – 
луги. Усі луги – мильні на дотик, роз’їдають тканину, папір, шкірні 
покриви.  
Гідроксиди лужних металів проявляють усі властивості основ, 
взаємодіючи з кислотними і амфотерними оксидами, кислотами та 
багатьма солями. 
* Допишіть рівняння реакцій за поданими схемами. Зробіть висновки про 
способи добування кислих і середніх солей. 
NaOH + CO2 → 
2NaOH + CO2 → 
KOH + Al(OH)3 → 
NaOH + H3PO4 → 
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3NaOH + H3PO4 → 
2KOH + FeCl2 → 
 В лабораторних умовах  натрій і калій гідроксиди добувають 
взаємодією цих металів або їх оксидів з водою. 
 В промисловості гідроксиди лужних металів отримують 
електролізом концентрованих водних розчинів їх хлоридів: 
2NaCl + 2H2O  електроліз     Cl2 + 2NaOH +H2.  
♦ Натрій гідроксид NaOH використовують для очищення 
бензину і гасу, для виробництва мила, штучного шовку, паперу. 
♦ Калій гідроксид KOH – як електроліт в акумуляторах. 
У твердому стані та на повітрі обидва гідроксиди енергійно 
поглинають вологу, тому їх використовують для осушення газів. 
Солі 
Лужні метали утворюють солі практично з усіма кислотами. Ці 
солі добре розчинні у воді, внаслідок реакції гідролізу мають лужну 
реакцію. 
 Найважливішими солями Натрію є 
натрій хлорид NaCl (кам’яна сіль, кухонна 
сіль), натрій карбонат Na2CO3 (сода, 
кальцинована сода), кристалогідрат Na2CO3 · 
10H2O (кристалічна сода), гідрогенкарбонат 
натрію NaHCO3 (питна сода), нітрат натрію 
NaNO3 (натрієва селітра), кристалогідрат 
Na2SO4 · 10H2O (глауберова сіль). 
 Найважливішими солями Калію є калій 
хлорид KCl (сильвін), калій карбонат K2CO3 
(поташ), калій нітрат (калійна селітра) і ін. 
Хлориди, карбонати, нітрати, сульфати 
натрію мають широке практичне 
застосування.  
  Так, наприклад, натрій хлорид являється сировиною для 
добування натрій гідроксиду, хлору, хлоридною кислоти, 
кальцинованої питної соди. Цю сіль використовують як харчовий 
продукт і консервант. 
 Солі калію використовують як калійні і комплексні калійні 
добрива. 
Якщо у полум’я пальника внести сіль лужного металу то 
Мал. 43. 
Забарвлення 
полум’я сполуками 
а) Натрію; б) Калію
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забарвлення полум’я змінюється: сполуки натрію забарвлюють 
полум’я у жовтий колір, а калію – у фіолетовий. 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Напишіть рівняння реакцій, які підтверджують хімічні властивості 
лужних металів. 
2. Який з металів натрій чи калій більш активний? Поясніть різницю в 
активності з точки зору будови атома. 
3. Йон елемента має на 3 електрони менше, ніж атом Кальцію. Назвіть 
цей елемент. Напишіть його електронну формулу. 
4. Лужні метали являються окисниками чи відновниками? Дайте 
розгорнуте пояснення. 
5. Які відомі вам способи добування лужних металів? 
6. Де застосовують лужні метали?  
7. Закінчіть рівняння реакцій, розставте коефіцієнти: 
а) … + H2O → KOH + … ; б) … + CO2 → Na2CO3 + … ; в) Na + … → Na2O2 ; г) … + … → K3N ; 
8. Складіть рівняння реакцій, з допомогою яких можна здійснити 
перетворення: 
Li → Li2S → LiOH → Li2SO4 → LiCl. 
9. Речовина А, взаємодіючи з водою, утворює речовину В , що змінює 
забарвлення фіолетового лакмусу у синій колір. Речовина В реагує з 
хлоридною кислотою. При цьому утворюється сіль, яка забарвлює полум’я 
пальника у фіолетовий колір. Назвіть речовини А і В. Напишіть рівняння 
відповідних реакцій. 
10. Є чотири зразки твердих речовин: крейда, безводний гіпс, сода і 
натрій сульфат. Чи можна розпізнати ці речовини, маючи воду і нітратну 
кислоту? Відповідь обґрунтуйте.  
11. Назвіть елемент за такими даними: перебуває у I групі головній 
підгрупі періодичної системи, масова частка його у карбонатній солі 
становить 56,52%. 
12. На сплав натрію з міддю масою 9 г подіяли водою. При цьому 
виділився водень об’ємом 2,8 л. Яка масова частка міді у сплаві? 
13. Є суміш літію і літій оксиду з молярним співвідношенням 
компонентів 1:2. Який об’єм води може вступити в хімічну реакцію з 
такою сумішшю масою 70 г? 
 
Тестові завдання 
1. До лужних металів відносяться: 
а) Літій і Купрум; 
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б) Цезій і Натрій; 
в) Калій і Аурум; 
г) Купрум і Арґентум. 
2. Забарвлює полум’я у жовтий колір: 
а) Na;   б) K;   в) Rb;   г) Cs. 
3. Хімічна формула сильвініту: 
     а) Na2SO4 · 10H2O;   б) K2CO3;   в) KCl · NaCl;   г) KCl · MgCl ·6H2O. 
4. У розчині літій карбонату містяться катіони і аніони з зарядами: 
а) +1 і -1;   б) +2 і -1;   в) +2 і -2;   г) +1 і -2. 
5. Під час електролізу водного розчину кухонної солі утворюються: 
а) Cl2 і H2;   б) Cl2, NaOH, H2;   в) Cl2, NaOH;   г) NaOH, H2. 
6. При взаємодії калію з водою: 
а) відбувається витіснення кисню; 
б) реакція не відбувається; 
в) реакція проходить при участі каталізатора; 
г) відбувається витіснення водою.  
7. Об’єм водню (н.у.), що виділяється при взаємодії 2 моль натрію з 
водою дорівнює: 
а) 0,5 моль;   б) 1,5 моль;   в) 2 моль. 
 
3.4. ЛУЖНОЗЕМЕЛЬНІ МЕТАЛИ 
 
3.4.1. Загальна характеристика 
 
У головну підгрупу II групи періодичної системи входять 
елементи Берилій Be, Магній Mg, Кальцій Ca, Стронцій Sr, Барій 
Ba, Радій Ra. З них Ca, Sr, Ba і Ra називають лужноземельними 
металами. Ця назва склалась історично. Колись оксиди деяких 
металів  називали «землями». Крім того, згадані метали і їх оксиди, 
взаємодіючи з водою, утворюють луги. 
Таблиця 12  
Елементи головної підгрупи II групи(IIА) 
 
Властивості Be Mg Ca Cs Ba Ra 
Порядковий номер 4 12 20 38 56 88 
Відносна атомна 
маса 
9,012 24,305 40,08 87,62 137,33 [226] 
Валентні електрони 2s2 3s2 4s2 5s2 6s2 7s2 
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продовження табл. 12 
Ступінь окиснення +2 +2 +2 +2 +2 +2 
Радіус атома, нм 0,113 0,160 1,197 0,215 0,221 0,235 
Відносна 
електронегативність 
1,47 1,23 1,04 0,99 0,97 0,97 
 
Лужноземельні метали – s-елементи. На зовнішньому енергетичному 
рівні їх атоми містять по 2 валентних електрони. Віддаючи їх, у 
сполуках елементи підгрупи Берилію проявляють ступінь 
окиснення +2. 
Заряди їх атомних ядер на одиницю більші, ніж у лужних 
металів цього періоду, а радіуси атомів - менші. Як наслідок – їх 
хімічна активність дещо менша. 
Іншою причиною зниження хімічної активності є вища міцність 
їх кристалічних решіток. 
Із збільшенням порядкового номера хімічних елементів  
збільшується їх радіус, при цьому відщеплення електронів 
полегшується, а, отже, металічні властивості посилюються. 
Загальна формула оксидів лужноземельних металів RO, а 
гідроксидів – R(OH)2. Тільки Be(OH)2 – амфотерний гідроксид. Усі 
інші – типові основи. 
Магній у вигляді  амальгами (сплаву металу або його оксиду з 
ртуттю) у 1808 р. отримав Г.Деві. З іменем цього вченого пов’язано 
виділення у чистому вигляді Кальцію, Стронцію та Барію. 
Слід відмітити, що існування Барію передбачив ще у 1778 р. 
шведський хімік К.Шееле, а про відкриття Радію повідомили 
П.Кюрі та М.Склодовська-Кюрі у 1898 р. 
 
3.4.2. Поширення у природі 
 
Найпоширенішими серед металів підгрупи Берилію є Магній і 
Кальцій. Масова частка кожного з них у літосфері 1,8 та 2,96% 
відповідно. У вільному стані згадані елементи не зустрічаються. 
Найбільш розповсюдженими мінералами, що містять Магній і 
Кальцій, є карбонати і силікати. 
 У літосферних породах, що містять Магній, домінують 
доломіт MgCO3 · CaCO3, магнезит MgCO3 та азбест  3MgO· SiO2 ·            
· 2H2O. 
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З морської води магній кристалізується у вигляді гіркої солі 
MgSO4 · 7H2O, каїніту KCl · MgSO4 · 3H2O, карналіту   KCl · MgCl2 
· · 6H2O. 
 З найважливіших мінералів, що містять Кальцій є крейда, 
вапняк, мармур і мергель CaCO3, гіпс CaSO4 · 2H2O і фосфорит 
Ca3(PO4)2. 
Рис. 44. Мінерали, що містять Магній і Кальцій 
А – флюорит, Б – карналіт, В – магнезит 
 Магній і Кальцій – важливі елементи живої природи. На 
Магній у клітині припадає 0,02 – 0,04, а на Кальцій  0,04 – 2,0% від 
маси сухого залишку. 
 Магній входить у склад хлорофілу і забезпечує процес 
фотосинтезу. Поряд з Фосфором та Калієм впливає на засвоєння 
організмом Кальцію, є каталізатором гідролізного розщеплення 
нуклеїнових кислот, забезпечує нормальну роботу серця. 
 Кальцій – будівельний матеріал кісткової тканини. Йони 
Кальцію Ca2+ приймають активну участь у процесі обміну речовин 
та енергії. 
 
 
 
 
 
 
Інші елементи підгрупи Берилію (Берилій, Стронцій, Барій) – 
шкідливі. Особливо небезпечний для живих організмів Стронцій. 
Цей радіоактивний елемент зумовлює розкладання кровотворних 
органів та появу злоякісних пухлин у кістках. 
 
3.4.3. Фізичні властивості 
 
Усім металам підгрупи Берилію характерний металічний блиск. 
Чи відомо вам, що… 
… у людському організмі міститься близько 150 г Натрію, 140 г 
Калію, 60 г. Магнію та 1000 г Кальцію. 
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Проте, сріблясто-білий колір мають лише Берилій і Магній. Інші 
метали цієї підгрупи вкриваються плівкою оксидів RO та нітридів 
R3N2. 
Таблиця 13 
 Фізичні властивості елементів підгрупи Берилію 
 
Властиво
сті 
Be Mg Ca Sr Ba Ra 
Густина 1,8
5 
1,7
4 
1,5
4 
2,6
3 
3,7
6 
5 
t°C 
плавлення 
128
5 
651 850 770 710 960 
t°C 
кипіння 
297
0 
110
7 
148
0 
138
0 
164
0 
114
0 
 
Отже, температура плавлення, кипіння і твердість металів 
підгрупи Берилію набагато вища, ніж у лужних металів. Та лише 
Берилій за твердістю наближається до сталі. Магній, Стронцій та 
Барій настільки м’які метали, що їх можна різати ножем. 
Кристалічна решітка Магнію – гексагональна, Кальцію – кубічна 
гранецентрована. 
 
3.4.4. Хімічні властивості 
 
Усі елементи підгрупи Берилію являються активними металами. 
Вони енергійно взаємодіють з простими і складними речовинами, 
проявляючи при цьому відновні властивості. 
• Взаємодія з простими речовинами 
Тільки берилій і магній взаємодіють з киснем і сіркою при 
незначному нагріванні. Лужноземельні метали – за звичайних умов: 
Ca + O2 = 2CaO; 
    tº 
Be + S → BeS. 
Усі метали підгрупи легко взаємодіють з галогенами, а при 
нагріванні – з воднем, азотом, вугіллям та кремнієм: 
Mg + Cl2 → Ba + N2 → 
Be +H2 →  Ca + 2C → 
* Допишіть схеми рівнянь реакцій, розставте коефіцієнти, назвіть продукти 
реакцій. 
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     С ≡ С 
Технічний кальцій карбід     \  /     - сіра, рідше – коричнева речовина. 
                                                Са   
При взаємодії з водою кальцій карбід утворює ацетилен C2H2, 
який використовують для різання і зварювання металів та сплавів. 
* Згадайте, яка властивість ацетилену надала цій речовині таке широке 
практичне застосування. 
• Взаємодія з водою 
Берилій не взаємодіє з водою із-за захисної плівки на поверхні 
металу. 
Магній взаємодіє з водою при нагріванні. Решта металів 
головної підгрупи II групи взаємодіють з водою за звичайних умов: 
Ca + 2H2O = Ca(OH)2 + H2↑. 
Магній і лужноземельні метали відновлюють концентровану 
сульфатну кислоту H2SO4 до H2S, а нітратну HNO3 до N2O, 
наприклад: 
Mg + H2SO4(к) → MgSO4 + H2S + H2O;  
Ca + HNO3(к) → Ca(NO3)2 + N2O + H2O;  
Розбавлену нітратну кислоту метали відновлюють до амоніаку 
NH3 або нітрату амонію NH4NO3. 
* Розставте коефіцієнти методом електронного балансу. Напишіть рівняння 
реакції взаємодії Кальцію з розбавленою HNO3. 
• Взаємодія з солями 
Магній і лужноземельні метали відновлюють багато 
металів із їх солей: 
Mg + PbCl2 → MgCl2 + Pb; 
Ca + FeSO4 → CaSO4 + Fe. 
Подібні реакції часто використовують у металургії для 
добування окремих металів (металотермічний метод). Так, 
наприклад, уран і торій витісняють із їх сполук металічним 
кальцієм. А з допомогою металічного барію добувають лантаноїди і 
актиноїди.  
 
3.4.5. Оксиди і гідроксиди 
 
Оксиди і гідроксиди металів головної підгрупи II групи – тверді 
тугоплавкі сполуки з добре вираженими основними властивостями. 
Серед них важливе практичне значення мають сполуки Магнію і 
Кальцію. 
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  Кальцій оксид CaO (технічна назва – негашене вапно) 
добувають випалюванням вапняку або крейди. Ця ендотермічна 
реакція проходить за схемою: 
CaCO3 → CaO + CO2;   ∆H = 178 кДж/моль  
Кальцій оксид, енергійно взаємодіючи з водою, утворює кальцій 
гідроксид Ca(OH)2: 
CaO + H2O = Ca(OH)2;  ∆H = -65 кДж/моль 
Ця екзотермічна реакція супроводжується виділенням великої 
кількості теплоти. 
 Технічна назва кальцій гідроксиду Сa(OH)2 – гашене вапно. 
Якщо гашене вапно використовують у вигляді порошку, то його 
називають вапняною пушонкою. 
Водний розчин гашеного вапна називають вапняною водою. Це 
типовий луг. Взаємодіючи з карбон (IV) оксидом CO2, вапняна вода 
утворює білий каламутний осад: 
Ca(OH)2 + CO2 = CaCO3↓ + H2O;  
Ca2+ + 2OH- + CO2 = CaCO3↓ + H2O. 
Ця реакція є якісною на карбонат-йон CO32-. 
При тривалому пропусканні вуглекислого газу крізь вапняну 
воду каламуть зникає: 
CaCO3 + H2O + CO2 = Ca(HCO3)2; 
CaCO3 + H2O + CO2 = Ca2+ + 2HCO3-. 
Змішуванням гашеного вапна, піску і води отримують вапняний 
розчин, який використовують для штукатурних робіт і як в’яжучий 
матеріал для сучасної будівельної індустрії. Крім того, гашене 
вапно використовують для виробництва хлорного вапна, 
пом’якшення води, у технічному процесі виробництва цукру тощо. 
 Магній оксид MgO – кристалічна речовина з високою 
температурою плавлення. У прожареному стані набуває твердості і 
перестає розчинятись у воді і кислотах. В такому стані його 
використовують для виробництва вогнетривких виробів і штучних 
будівельних матеріалів. 
 Магній гідроксид Mg(OH)2  - порошок білого кольору, 
малорозчинний у воді, при нагріванні, як і Ca(OH)2, розкладається, 
перетворюючись на оксид: 
                          tºC 
Mg(OH)2 → MgO + H2O. 
Водний розчин магній гідроксиду вживають як лікарський засіб 
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для зниження кислотності у шлунку. 
* Напишіть рівняння реакцій взаємодії між CaO і SO2, MgO і H2SO4, Mg(OH)2  і 
SiO2, Ca(OH)2 і Zn(OH)2. 
 
3.4.6. Твердість води 
 
Будь-яка вода, пройшовши крізь товщу земної кори, і, 
стикаючись при цьому з різноманітними солями, містить домішки. 
Вода, що містить у своєму складі катіони Ca2+ і Mg2+, 
називається твердою. 
Вода, що не містить згаданих йонів або містить у мізерних 
кількостях – м’якою.  
Під час прання білизни у твердій воді мило не проявляє мийних 
властивостей, оскільки не утворює піни аж до повного осадження 
згаданих йонів. При цьому підвищується розхід мила та 
погіршується якість тканини. Тверду воду 
не можна використовувати у  парових 
котлах та агрегатах водяного обігрівання 
житла. Під час експлуатації на внутрішніх 
стінках парових котлів і водопроводів  
утворюється шар накипу, який, 
потовщуючись, погано проводить 
теплоту. 
У твердій воді погано розварюються 
харчові продукти, втрачається їх смак.  
Твердість води може бути тимчасовою 
і постійною. 
Із-за наявності у воді гідрокарбонатів 
кальцію і магнію Ca(HCO3)2, Mg(HCO3)2 
тимчасову твердість ще називають 
карбонатною твердістю.  
Під час кип’ятіння гідрокарбонати 
руйнуються, а карбонати, що 
утворюються при цьому, випадають в 
осад: 
               tºC 
Ca(HCO3)2 → CaCO3↓ + CO2↑ + H2O; 
                                                   tºC 
Mg(HCO3)2 → MgCO3↓ + CO2 + H2O. 
Після кип’ятіння у воді ще зберігається частина твердості. Її 
Рис. 45. Іонообмінна 
колонка 
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називають постійною або некарбонатною твердістю. Ця твердість 
зумовлена переважно хлоридами та сульфатами кальцію і магнію. 
Якщо до твердої води добавити соду і гашене вапно одночасно, 
то можна позбутися як тимчасової, так і постійної твердості: 
Ca(HCO3)2 + Ca(OH)2 = 2CaCO3↓ + 2H2O; 
Mg(HCO3)2 + Ca(OH)2 = MgCO3↓ + CaCO3 + 2H2O; 
CaSO4 + Na2CO3 = CaCO3↓ + Na2SO4; 
MgCl2 + Na2CO3 = MgCO3↓ + 2NaCl. 
Для пом’якшення води у промислових масштабах 
використовують йонообмінні смоли. Це речовини, що містять 
рухомі катіони (катіоніти) чи аніони (аніоніти). 
В йонітах (див. рис. 45) відбувається обмін йонами.  
Якщо такий йоніт містить йони Na+,  то під час руху твердої води 
йони Ca2+ і Mg2+ переходять з розчину у катіоніт, а йони Na+ ─ з 
катіоніту у розчин. Твердість води при цьому усувається.  
Крім усунення твердості води, йоніти використовують для 
добування рідкісних металів, очистки промислових вод та у 
фармацевтичній промисловості. 
  
Завдання для самоконтролю 
 
1. Назвіть природні сполуки елементів головної підгрупи II групи 
періодичної системи хімічних елементів Д.І. Менделєєва. 
2. Дайте загальну характеристику лужноземельним металам. 
3. Напишіть рівняння реакцій, які підтверджують хімічні властивості 
лужноземельних металів. 
4. Дайте визначення твердості води. Назвіть види твердості. Якими 
способами усувають твердість води? 
5. Допишіть схеми рівнянь реакцій, розставте коефіцієнти: 
Ca(OH)2 + H3PO4 → 
MgCO3 + SiO2 →  
MgO + CO2 →  СaCl2 + Na2CO3 → 
6. Складіть рівняння реакцій, за допомогою яких можна здійснити такі 
перетворення: 
Ca → Ca(OH)2 → CaCO3 → Ca(HCO3)2 → CaCO3 → CaO → Ca(OH)2 → 
CaCl2 → Ca. 
7. Крізь вапняну воду пропустили карбон (IV) оксид CO2 доти, поки не з’явилось помутніння, а потім зникло. Прозорий розчин прокип’ятили. 
Помутніння з’явилось знову. Поясніть ці явища. Напишіть рівняння 
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відповідних реакцій у молекулярній і йонній формах. 
8. Яка маса розчину хлоридною кислоти з масовою часткою кислоти 
25% потрібна на розчинення доломіту CaCO3 · MgCO3 масою 9,2 г? 
9. Для підвищення родючості кислі ґрунти вапнують. Скільки вапняку, 
що містить 95% CaCO3 потрібно ввести на 100 га, якщо на 1 га потрібно 
3,5 т кальцій оксиду CaO? 
10. Є суміш кальцію, кальцій оксиду і кальцій карбіду з молярним 
співвідношенням 1:3:4. Яка маса води може вступити у хімічну взаємодію 
з такою сумішшю масою 70 г? 
11. Визначте об’єм (м3) вуглекислого газу та масу негашеного вапна, 
які можна  отримати при випалюванні 250 кг вапняку, що мітить 6% 
домішок не карбонатного походження. 
 
Тестові завдання 
  
1. Формула мінералу магнезиту: 
а) MgCO3;    б) MgCO3 · CaCO3;    в) CaSO4 · 2H2O;    г) CaF2. 
2. Ступінь окиснення властивий для лужноземельних металів: 
а) +1;    б) +2;   в) +3;    г) +4. 
3. Із згаданих металів забарвлює полум’я у цегляний колір: 
а) Натрій;   б) Магній;   в) Кальцій;   г) Барій. 
4. Катіони, що спричиняють твердість води: 
а) Mg2+ і Al3+;   б) Ca2+ і Na+;   в) Ca2+ і Mg2+ ;   г) Ca2+ і K+. 
5. Не можуть одночасно перебувати у розчині йони: 
а) Mg2+ і Cl-;   б) Ca2+ і HCO-;   в) Ca2+ і H2PO4-;   г) Mg2+ і CO32-. 
6. Реактивом на катіон Ca2+ є: 
а) CO32-;   б) Cl-;   г) OH-;   д) SO42-; 
7. При взаємодії 13,2 г двовалентного металу з водою виділився водень 
об’ємом 3,36 л. Цим металом є: 
а) Магій;   б) Кальцій;   в) Стронцій;   г) Барій. 
 
3.5. АЛЮМІНІЙ 
 
3.5.1. Поширеність у природі 
 
Алюміній – найпоширеніший метал. Його масова частка у 
літосфері становить 8,05%. У вільному стані метал не буває, а 
зустрічається у вигляді алюмосилікатів (рис. 46), бокситів, корунду 
та кріоліту. 
Найбільша кількість алюмінію входить до польового шпату та 
слюди, які, вивітрюючись, утворюють глину. Основний склад глини 
Al2O3 · 2SiO2 · 2H2O. До важливих алюмінієвих руд належать 
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Чи відомо вам, що… 
…Вперше отримати металічний Алюміній вдалося датському 
фізику Гансу Крістіану Ерстеду у 1825 р. Німецький хімік 
Фредерік Велер вдосконалив і здешевив його добування. А 
французький дослідник Анрі Девіль налагодив його промислове 
виробництво. 18 липня 1855 р. були отримані перші зливки 
металу і показані на  всесвітній виставці у Парижі. 
…В той час алюміній був настільки дорогим, що його виставили 
поряд зі скарбами державної казни. Імператор Наполеон III часто 
використовував посуд з цього металу на державних прийомах. 
мінерал нефелін Na2O · Al2O3 · SiO2 або K2O · Al2O3 · SiO2. 
Серед гірських порід трапляється мінерал боксит. Він містить від 
30 до 60% Al2O3 і є сировиною для добування алюмінію. 
У цих же породах у вигляді чистого Al2O3 зустрічається корунд і 
наждак – тверді мінерали, які використовують як абразивний 
матеріал. 
Важливим мінералом у металургії алюмінію є кріоліт Na3AlF6. 
У малих кількостях Алюміній входить до складу рослин, тварин 
і людини. 
Він приймає участь в побудові епітеліальної і сполучної тканин, 
входить до складу клітинних мембран нейронів головного мозку, є 
необхідним мікроелементом, що впливає на активність багатьох 
ферментів. 
 
Проте надмірна кількість Алюмінію порушує процес живлення 
рослин, може викликати захворювання органів дихання, опорно-
рухового апарату, зору та шкіряних покривів у людини. 
 
 
 
               нефелін                               польовий шпат                                   боксит 
Рис. 46. Мінерали, що містять Алюміній
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3.5.2. Будова атома 
 
Алюміній поряд з Бором B, Галієм Ga, Індієм In, і Талієм Tl 
належить до головної підгрупи III групи періодичної системи 
хімічних елементів Д.І. Менделєєва. 
На зовнішньому енергетичному рівні у атома Алюмінію 
перебуває 3 електрони: 
   1s2            2s2                     2p6                      3s2             3p1 
↓↑  ↓↑  ↓↑ ↓↑ ↓↑  ↓↑  ↓   
Електронна формула атома Алюмінію 1s22s22p63s23p1. У 
хімічних сполуках цей елемент проявляє ступінь окиснення +3 і є 
сильним відновником: 
Al0 - 3ē = Al3+. 
Хоч алюміній, в цілому, активний метал, його оксид Al2O3 і 
гідроксид Al(OH)3 проявляють амфотерні властивості. 
 
 3.5.3. Фізичні властивості 
 
Алюміній – легкий, м’який, пластичний, проте міцний метал 
сріблясто-білого кольору.  
 При механічній обробці він вільно прокатується у фольгу, 
витягується у тонкий дріт, відливається. 
 Електропровідність алюмінію висока, проте залежить від 
чистоти. Найсильніше підвищують опір алюмінію домішки хрому, 
титану, ванадію. 
 Густина алюмінію – 2,7 г/см3. Температура плавлення               
-  660,3°С. Температура кипіння – 2452°С.  
Алюміній кристалізується у кубічну гранецентровану 
кристалічну решітку. Він легко утворює сплави. Найбільшого 
дуралюмін   магналій   силумін 
Рис. 47. Сплави алюмінію 
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поширення набули дуралюміни, які, крім алюмінію, містять мідь і 
магній, силуміни,  в яких основними добавками є кремній та 
магналій – сплав алюмінію з магнієм. 
Головними перевагами сплавів алюмінію є їх мала щільність, 
висока швидкість, задовільна стійкість проти атмосферної корозії та 
порівняно мала вартість. 
 
3.5.4. Хімічні властивості 
 
Алюміній – хімічно активний метал. В електрохімічному ряді 
напруг він розташований поруч з лугами і лужноземельними 
металами. Його стандартний електродний потенціал (- 1,67 В). 
• Взаємодія з простими речовинами 
За звичайних умов Алюміній легко взаємодіє з киснем повітря і 
вкривається тонкою, але міцною плівкою оксиду Al2O3. Завдяки їй 
метал не руйнується (не кородує) від вологи і повітря: 
4Al + 3O2 = 2Al2O3. 
При 25°С Алюміній реагує з хлором, бромом, а якщо додати             
1 - 2 краплини води, як каталізатор – то і з йодом. 
2Al + 3Cl2 = 2AlCl3; 
                                         H2O (кат.) 
2Al + 3I2                2AlI3 
При  сильному нагріванні порошкоподібний алюміній взаємодіє 
з азотом, фтором, фосфором і вугіллям: 
        800ºC                     200ºC 
Al + N2 →    Al + S → 
                   600ºC                      1200ºC 
Al + F2 →    Al + C → 
* Допишіть схеми рівнянь реакцій, розставте коефіцієнти, назвіть продукти 
реакцій 
• Взаємодія з водою 
Завдяки захисній оксидній плівці на поверхні Алюміній не 
реагує з водою навіть при нагріванні. Проте, якщо поверхню металу 
протерти абразивним матеріалом, чи опустити у гарячий розчин 
лугу, то алюміній енергійно реагуватиме з водою, витісняючи 
водень: 
2Al + 6H2O = 2Al(OH)3↓ + 3H2↑ 
• Взаємодія з оксидами 
Алюміній взаємодіє з оксидами багатьох металів. У цих окисно-
відновних реакціях метал служить відновником. 
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Так, реакція взаємодії Алюмінію з подвійним оксидом феруму 
Fe3O4  (Fe2O3 · FeO) розпочинається при 1000°С. Щоб досягти таку 
температуру підпалюють магнієву стрічку. В ході реакції 
температура суміші сягає понад 3000°С. 
Fe2+3O3·FeO+2 + Al0 = Al2+3O3 + Fe0; 
  Окисник 2Fe+3 + 2·3ē = Fe0; 
Окисник Fe+3 + 2ē  = Fe0. 
 8 процес 
відновлення 
Відновник Al0 - 3ē  = Al+3. 3 процес окиснення 
           3Fe3O4 + 8Al → 4Al2O3 + 9Fe;   ∆H = -3353 кДж 
Суміш порошкоподібного алюмінію з оксидами металів назвали 
термітною сумішшю або термітом, а спосіб добування металів з 
допомого терміту – алюмотермією. 
Алюмотермію запропонував німецький інженер-металург Ганс 
Гольдшмідт у 1898 р. 
Алюмотермічним способом добувають хром, ванадій, манган і 
ін. метали. 
• Взаємодія з кислотами 
Алюміній взаємодіє з розбавленими хлоридною і сульфатною 
кислотами і дуже повільно розчиняється в нітратній кислоті 
середньої концентрації: 
Al + HCl(р.) = AlCl3 + H2↑; 
Al + H2SO4(р.) = Al2(SO4)4 + H2↑ 
Al + HNO3(р.) = Al(NO3)2 + N2O + H2O. 
* Розставте коефіцієнти методом електронного балансу, знайдіть окисника і 
відновника у кожній реакції. 
За звичайних умов Алюміній не взаємодіє з концентрованою 
сульфатною, концентрованою і дуже розбавленою нітратною 
кислотами. Причина – утворення оксидної плівки.  Ось чому  HNO3 
зберігають і перевозять в алюмінієвій тарі. 
• Взаємодія з лугами 
На відміну від інших металів Алюміній дуже активно 
розчиняється у розчинах сильних лугів з утворенням алюмінатів і 
виділенням водню: 
2Al + 2NaOH + 6H2O = 2Na[Al(OH)4] + 3H2↑. 
Отже, в алюмінієвій тарі не можна зберігати луги та їх розчини. 
• Взаємодія з солями 
Як відновник Al уступає лужним і лужноземельним металам, а, 
отже, здатний витісняти метали, розташовані справа від нього в 
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Рис. 48. Схема електролізера для добування 
алюмінію
електрохімічному ряді напруг, з водних розчинів їх солей: 
2Al + 3CuSO4 = 3Cu + Al2(SO4)3 
 
3.5.5. Виробництво 
 
Із-за високої хімічної активності Алюміній не може бути 
виділений з водних розчинів солей. 
 Основним промисловим способом добування цього металу є 
електроліз розплаву, що містить Al2O3. 
Розчинником при цьому слугує кріоліт Na3[AlF6]. Процес 
відбувається при температурі 950°С. Електролізер для добування 
Алюмінію являє собою металеву ванну (див. мал.48), викладену з 
середини вогнетривкою цеглою. 
Катодом і анодом слугують блоки графітових стержнів. Один з 
них, розміщений на дні ванни, є катодом. На катоді відбувається 
відновлення Алюмінію. 
Al3+ + 3ē = Al0. 
Рідкий метал періодично відводиться з ванни.  
Інший блок слугує анодом. Блок у вигляді стрижнів розміщений 
зверху. На аноді окиснюються аніони AlO33-. При цьому 
утворюється вільний кисень: 
2AlO33- - 6ē = 23 O2 + Al2O3 
Алюміній-йони AlO33- утворюються за термічної дисоціації 
алюміній оксиду: 
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                     електроліз 
2Al2O3              4Al + 3O2. 
Кисень взаємодіє з графітом анода,  утворюючи суміш CO і CO2. 
Стрижні поступово згоряють, а тому блок, що слугує анодом, 
повільно опускається. 
В міру видалення металу у розплав добавляють нові порції 
сировини. 
Добутий технічний алюміній містить домішки. Його піддають 
очистці методом електрорафінування. 
 
3.5.6. Застосування 
 
Завдяки малій густині, високій тепло- та електропровідності, 
достатньо високій міцності, корозійній стійкості і багатьом іншим 
цінностям алюміній і його сплави отримали широке 
розповсюдження у різноманітних галузях сучасної техніки. 
♦ З чистого алюмінію виготовляють фольгу, яка служить 
пакувальним матеріалом для харчових продуктів, деталі  багатьох 
апаратів, а також тару для нітратної кислоти. 
♦ Алюмінієві сплави використовують у ракетній техніці, авіа-, 
авто-, судно- та приладобудуванні і в багатьох інших галузях 
промисловості. 
♦ Алюмінієві порошки використовують у металургії як легуючі 
добавки, а в алюмотермії як компонент піротехнічних сумішей і 
твердого ракетного палива. Методом порошкової металургії з 
алюмінієвих порошків виготовляють різноманітні деталі. 
♦ Проте основним споживачем алюмінію є електротехнічна 
промисловість. Завдяки дешевизні і високій провідності алюміній 
майже повністю витіснив мідь з виробництва дротів, кабелів, 
шинопроводів тощо. 
 
3.5.7. Оксид і гідроксид Алюмінію 
 
Оксид Алюмінію Al2O3 – білого кольору, тугоплавка, з дуже 
високою твердістю речовина. У природі зустрічається у вигляді 
корунду, наждаку та коштовних різновидів. Якщо у кристали 
корунду вкраплені домішки Cr2O3, то коштовний різновид має 
червоний колір і називається рубіном. Інший мінерал – синій сапфір 
– містить домішки оксидів Феруму, Кобальту і Титану. Коштовний 
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різновид фіолетового кольору називають аметистом. 
Алюміній оксид можна добути, спалюючи метал або 
прожарюючи гідроксид Алюмінію:  
          tº 
4Al + 3O2 → 2Al2O3; 
               tº 
2Al(OH)3 → Al2O3 + 3H2O. 
Al2O3 – нерозчинний у воді оксид. Як амфотерна сполука він реагує 
з кислотами і з лугами: 
Al2O3 + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2O; 
    твердий 
Al2O3 + 2NaOH            2NaAlO2 + H2O; 
Al2O3 + 2NaOH + 3H2O = 2Na[Al(OH)4]. 
Алюміній гідроксид Al(OH)3 – біла тверда речовина, практично 
нерозчинна у воді. Добувають його з розчинних солей Алюмінію 
шляхом взаємодії з лугами: 
AlCl3 + 3KOH = Al(OH)3↓ + 3KCl; 
Al+3 + 3Cl- + 3K+ + 3OH- = Al(OH)3↓ + 3K+ + 3Cl-; 
Al+3 + 3OH- = Al(OH)3↓. 
Al(OH)3 – типовий амфотерний гідроксид. 
 
Якісною реакцією на Al+3 є гідроксид-йон OH-. При цьому 
утворюється білий желеподібний осад Al(OH)3. 
Al+3 + 3OH- = Al(OH)3↓. 
Лабораторний дослід № 8 
Налийте у пробірку 2-3 мл алюміній хлориду. Додавайте краплями 
калій гідроксид до утворення осаду. Запам’ятайте його колір. 
Перемішайте скляною паличкою суміш і розділіть порівно у дві 
пробірки. 
В одну пробірку долийте розбавлену сульфатну кислоту, в іншу – 
розчин лугу. 
Напишіть рівняння усіх проведених вами реакцій у молекулярній і 
йонно-молекулярній формі. Зробіть висновки про добування і 
властивості алюміній гідроксиду. 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Надайте характеристику фізичним та хімічним властивостям металів 
підгрупи Al. 
2. Напишіть молекулярні та йонні рівняння реакцій, які можна 
виразити такими схемами: 
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а) Al(OH)3 + … → Al3+ + … ; б) Al(OH)3 + … → [Al(OH)6]3- + … . 
3. Складіть рівняння реакцій, з допомогою яких можна здійснити такі 
перетворення: 
Алюміній → алюміній оксид → алюміній хлорид → алюміній сульфат 
→ алюміній гідроксид → алюміній оксид → алюміній. 
4. Які досліди потрібно проробити, щоб визначити якісний склад 
алюміній хлориду? Запишіть рівняння відповідних реакцій. 
5. Напишіть рівняння реакцій, що відбуваються при взаємодії 
Алюмінію з азотом та вуглецем, що відбуваються при високій температурі. 
Назвіть продукти реакцій, вкажіть окисник і відновник, розставте 
коефіцієнти  методом електронного балансу. 
6. Напишіть рівняння реакцій, при яких відбуваються перетворення: 
а) Al2O3 → Al3+;   б) Al3+ → Al0;   в) Al0 → Al2S3. 
7. Один з технічних способів добування соди полягає у взаємодії води і 
карбон (IV) оксиду на натрій алюмінат NaAlO2. При цьому утворюється алюміній гідроксид. Складіть рівняння цієї реакції. 
8. При розчиненні суміші мідних, залізних та алюмінієвих стружок 
масою 13,04 г в хлоридній кислоті виділився водень, об’ємом 3,584 л (н.у.). 
При дії суміші такої ж маси лугом виділився водень об’ємом 1344 мл 
(н.у.). Обчисліть масові частки металів у суміші. 
9. Сплав алюмінію і міді обробили надлишком розчину гідроксиду 
лужного металу. При цьому виділилось 5,6 л газу (н.у.). Нерозчинний 
залишок відфільтрували, промили і розчинили у нітратній кислоті. Розчин 
випарили, залишок прожарили. Маса добутого продукту становила 1,875 г. 
Визначте масову частку міді у сплаві. 
 
Тестові завдання 
 
1. Хімічна формула мінералу корунду: 
а) Al2O3 · nH2O;   б) AlCl3;   в) AlF3 · 3NaF;   г) Al2O3. 
2. При вивітрюванні алюмосилікатів утворюється сполука                    
Al2O3 · 2SiO2 · 2H2O, що має назву: а) боксит;   б) глина;   в) слюда;   г) наждак. 
3. В разі дії гідроксид-йона OH- на катіони Al3+ спостерігається : 
а) випадає синьо-зелений осад; 
б) виділяється газувата речовина з різким запахом; 
в) випадає білий драглистий осад; 
г) випадає бурий осад. 
4. Внаслідок взаємодії 0,5 моль алюмінію з водним розчином натрій 
гідроксиду утворюється алюмінат Na[Al(OH)4] масою: а) 59 г;   б) 9,5 г;   в) 95 г;   г) 5,9 г. 
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3.6. ФЕРУМ 
 
Хімічний елемент Ферум – представник елементів побічних 
підгруп – входить до побічної підгрупи VІІІ групи періодичної 
системи хімічних елементів. 
Особливість підгрупи  те, що вона, на відміну від інших підгруп, 
містить не по одному, а по три хімічних елементи у кожному 
періоді. Їх називають тріадами. 
Елементи Ферум Fe, Кобальт Co і Нікол Ni утворюють родину 
Феруму.  Дві інші тріади ─ Рутеній Ru, Родій Rh, Паладій Pd та 
Осмій Os, Іридій Ir, Платина Pt утворюють родину Платини.  
 
3.6.1. Поширеність у природі 
 
Ферум у природі є одним з найрозповсюдженіших елементів 
серед металів і в цьому поступається лише Алюмінію. 
Його масова частка у літосфері становить 4,65%. У вільному 
стані трапляється залізо лише метеоритного походження. У 
більшості випадків Ферум зустрічається у вигляді сполук. 
Найпоширенішими рудами Феруму є магнітний залізняк (магнезит) 
Fe3O4, червоний залізняк (гематит) Fe2O3, бурий залізняк (лимоніт, 
гідрогематит) Fe2O3 · nH2O та шпатовий залізняк (сидерит) FeCO3. 
Україна має великі запаси гематиту (Криворізький залізорудний 
басейн) та лимоніту (Керченське родовище). 
*  Визначте масову частку Феруму у кожній із його природних сполук. 
У природі часто трапляться сірчаний колчедан (пірит) FeS2. 
Пірит використовується для добування сульфатної кислоти.  
У порівняно невеликій кількості йони Феруму перебувають у 
природних водах, як правило, у вигляді ферум (III) гідроксиду 
магнетит   гематит            лимоніт 
Рис. 49. Мінерали, що містять Ферум 
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Fe(OH)3. 
Елемент слугує важливим стимулятором біохімічних процесів, 
що відбуваються при фотосинтезі і диханні. В організмі людини 
міститься близько 4-5 г Феруму. У складі гемоглобіну катіони Fe2+ 
беруть участь у перенесенні кисню від органів дихання до тканин, а 
карбон (IV) оксиду – у зворотному напрямку.  
Нестача заліза в організмі приводить до анемії (недокрів’я) – 
стану, який характеризується зменшенням кількості еритроцитів та 
гемоглобіну в крові. 
 
3.6.2. Будова атома 
 
Електронна формула атому Феруму 1s22s22p63s23p63d64s2. 
Схема розподілу електронів на енергетичних рівнях та підрівнях 
така: 
+26Fe  … 
        3s                 3p                                3d                           4s 
 
Останнім в атомі заповнюється 3d-підрівень. Отже, Ферум – d-
елемент.  
При переході у збуджений стан атом Феруму містить 6 
неспарених електронів, бо 4s-електрони розпаровуються і один з 
них переходить на орбіталь 4p-підрівня. 
+26Fe  … 
3s                3p                                   3d                     4s   
↓↑  ↓↑ ↓↑ ↓↑  ↓↑ ↓ ↓ ↓ ↓  ↓ 
                                    4р 
↓   
Відомі сполуки з ступенем окиснення +6, наприклад, калій ферат 
K2FeO4. Проте, для Феруму найхарактерніші сполуки з ступенем 
окиснення Fe2+, коли втрачаються 2 електрони 4s-підрівня, а також 
Fe3+, коли, крім цього , втрачається 1 електрон 3d-підрівня.  
 
↓↑  ↓↑ ↓↑ ↓↑  ↓↑ ↓ ↓ ↓ ↓  ↓↑ 
Чи відомо вам, що… 
…Добова потреба організму в Ферумі становить 15-20 мг. Основна 
його кількість потрапляє в організм людини з свіжими овочами, 
фруктами та м’ясом.  
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3.6.3. Фізичні властивості 
 
Простою речовиною Феруму є залізо. Залізо – м’який, 
блискучий, сріблясто-білий метал, що має густину 7,87 г/см3, 
температуру плавлення 1539°С, температуру кипіння 2730°С. 
Маючи високу пластичність, залізо піддається куванню, 
прокатуванню та іншим видам технічної обробки. Вміст у металі 
навіть дуже малої кількості інших елементів помітно впливає на 
його механічні властивості. 
Залізо намагнічується і розмагнічується, легко розчиняє у собі 
багато елементів, утворюючи сплави. Сплави заліза твердіші і 
міцніші, а тому мають ширше за метал застосування. 
 
3.6.4. Хімічні властивості 
 
• Взаємодія з простими речовинами. 
Залізо належить до металів середньої  хімічної активності. За 
відсутності вологи за звичайних умов на повітрі пасивується 
(покривається плівкою оксиду). 
При помірному нагріванні Ферум взаємодіє з галогенами і 
Сульфуром: 
2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3; 
Fe + S = FeS. 
При високій температурі метал взаємодіє з азотом, Карбоном, 
Силіцієм та Фосфором. 
Розпечений залізний дріт яскраво горить у кисні, утворюючи 
окалину: 
3Fe + 2O2 = Fe3O4. 
• Взаємодія з водою. 
За звичайних умов залізо з водою не взаємодіє. Проте, за 
наявності у воді кисню та тривалого контакту з цією речовиною, 
залізо поступово піддається корозії: 
4Fe + 6H2O + 3O2 = 4Fe(OH)3. 
При нагріванні до 700-900°С метал реагує з водяною парою: 
3Fe0 + 4H2+O  Fe3O4(Fe2+3O3·Fe+2O) + 4H20↑ 
відновник 
відновник 
Fe0  - 2ē → Fe2+; 
2Fe0 - 6ē → 2Fe+3; 
 
   8ē 
окисник 2H+ + 2ē → H20. 2ē 
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• Взаємодія з кислотами. 
Залізо розчиняється у хлоридній та розбавленій сульфатній 
кислотах, утворюючи солі Феруму (II) і водень: 
Fe + 2HCl = FeCl2 + H2; 
Fe + H2SO4(р.) = FeSO4 + H2.  
У концентрованій сульфатній кислоті реакція відбувається за 
рівнянням: 
Fe + 2H2SO4(к) = FeSO4 + SO2 + H2O. 
У безводній H2SO4 залізо пасивується. Це дає змогу зберігати і 
перевозити H2SO4 у залізній тарі. 
Залізо взаємодіє з розбавленою нітратною кислотою. Продукти 
взаємодії, що утворюються, залежать від концентрації кислоти: чим 
нижча її концентрація, тим сильніше відновлюється Нітроген. 
Fe + HN+5O3(р.) → Fe(NO3)2 + N+2O + H2O; 
Fe + HN+5O3(р.) → Fe(NO3)2 + N-3H4NO3 + H2O. 
У концентрованій нітратній кислоті залізо пасивується. Проте 
при нагріванні реагуючої суміші оксидна плівка розчиняється і 
метал інтенсивно реагує з концентрованою HNO3: 
Fe + HNO3(к)→Fe(NO3)2 + NO2 + H2O. 
* Розставте коефіцієнти методом електронного балансу у 3-х останніх 
реакціях. 
• Взаємодія з солями. 
Залізо може витісняти ті метали, електродний потенціал яких 
більш позитивний, ніж у заліза з водних розчинів їх солей: 
Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu. 
 
3.6.5. Сполуки Феруму 
 
Вам відомо, що Феруму характерні два ряди сполук: сполуки 
Феруму (II) (FeO, Fe(OH)2, Fe(NO3)2) та Феруму (III) (Fe2O3, 
Fe(OH)3, Fe2(SO4)3). 
  Ферум (II) оксид. 
Кристалічна речовина чорного кольору, що легко окиснюється 
на повітрі. Можна добути відновленням червоного або магнітного 
залізняку карбон (II) оксидом при температурі 500 чи 600°С 
відповідно: 
Fe2O3 + CO = 2FeO + CO2↑; 
Fe3O4 + CO = 3FeO + CO2↑. 
Іншим способом добування ферум (II) оксиду є термічний 
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розклад ферум (II) гідроксиду Fe(OH)2: 
Fe(OH)2 = FeO + H2O; 
та відновленням ферум (III) оксиду воднем:  
                             tº 
Fe2O3 + H2 → 2FeO + H2O. 
Ферум (II) оксид FeO виявляє властивості основних оксидів: 
легко розчиняється у кислотах, утворюючи солі феруму (II). 
FeO + 2HCl = FeCl2 + H2O. 
 Ферум (III) оксид. 
Fe2O3 – кристалічна речовина темно-червоного кольору. Це 
найстійкіша природна сполука Феруму, яка утворюється при 
випалюванні піриту: 
4Fe+2S2 + 11O20 = 2Fe2+3O3 + 8S+4O2; 
відновник 
відновник 
Fe+ - 1ē = Fe3+; 
2S0 - 10ē = 2S4+;   11ē 
окисник O20 + 4 ē = 2O-2. 4 ē 
або термічним розкладом відповідного гідроксиду:  
    tºC 
2Fe(OH)3 → Fe2O3 + 3H2O. 
Fe2O3 має слабко виражені амфотерні властивості з переважанням 
основних. Отже, сполука добре розчиняється у кислотах з 
утворенням солей феруму (III): 
Fe2O3 + 3H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 3H2O. 
Взаємодія оксиду з лугами відбувається лише при спіканні 
сполук: 
tºC 
Fe2O3 + 2KOH → 2KFeO2 + 3H2O. 
 Ферум (II, III) оксид. 
             +3                +2 
Ферум (II, III) оксид Fe3O4 (Fe2O3·FeO) трапляється у природі у 
вигляді мінералу магнезиту. Сполука добре проводить електричний 
струм. Це дає можливість використовувати Fe3O4 для виготовлення 
електродів. 
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Лабораторний дослід № 9 
Поставте 4 пробірки у штатив. В одну з них налийте 1-2 мл 
свіжоприготовленого розчину ферум (II) сульфату FeSO4, в іншу – таку ж кількість ферум (III) хлориду FeCl3. У кожну з них добавте 1-2 мл калій гідроксиду KOH. Зафіксуйте, що відбулось у пробірках.  
Розділіть вміст з осадом у кожній пробірці, використавши для цього 
чисті пробірки, та в одну із двох розділених добавте розчин хлоридної, 
нітратної чи розведеної сульфатної кислоти. Запам’ятайте, що відбулося 
після змішування розчинів гідроксидів з кислотою. Зверніть увагу на 
пробірки, в яких лишились розчини Fe(OH)2 та Fe(OH)3. Чи спостерігаєте зміну кольору осаду? Якщо змінився – то в якій пробірці? 
Чому зміна розпочалась на межі розчину і повітря? 
Запишіть свої спостереження, складіть рівняння реакцій, що 
відбувались. 
 
 Ферум (II) гідроксид. 
Fe(OH)2 – речовина білого, іноді зеленкуватого кольору, 
нерозчинна у воді, яку можна отримати дією лугів на солі феруму 
(II) без доступу повітря: 
FeSO4 + 2KOH = Fe(OH)2↓ + K2SO4. 
Білий осад Fe(OH)2, легко окиснюючись киснем повітря, зеленіє, 
а згодом буріє, переходячи у ферум (III) гідроксид Fe(OH)3. 
Fe(OH)2 виявляє основні властивості: розчиняється у 
неорганічних кислотах, утворюючи при цьому солі: 
Fe(OH)2 + 2HNO3 = Fe(NO3)2 + H2O; 
Fe(OH)2 + 2H+ = Fe2+ + H2O. 
 Ферум (III) гідроксид. 
Fe(OH)3 – аморфна речовина червоно-бурого кольору, 
нерозчинна у воді, утворюється при дії лугів на солі феруму (III): 
FeCl3 + 3NaOH = Fe(OH)3↓ + 3NaCl. 
Ферум (III) гідроксид Fe(OH)3 має слабо виражену амфотерність: 
він розчиняється як у розведених кислотах, так і у концентрованих 
розчинах лугів: 
2Fe(OH)3 + 3H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 6H2O; 
Fe(OH)3 + 3NaOH = Na3[Fe(OH)6] 
 
3.6.6. Застосування заліза і його сполук 
 
♦ Залізо – виробництво чавуну і сталі, які використовують як 
конструкційні матеріали, в електротехніці як каталізатор. 
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Чи відомо вам, що… 
…Фарбою для наповнення стрижнів кулькових ручок є 
«берлінсько-турнбульєва синька». Цю речовину використовують 
як йонообмінник для очищення молока, забрудненого 
радіоактивним цезієм. Хімізм процесу полягає у вкоріненні 
йонів Цезію у кристалічну гратку йонообмінника, а йони Калію, 
при цьому, переходять у молоко.
♦ Fe2O3 – сировина для добування заліза, компонент 
футерувальної кераміки, цементу, термітної суміші, слугує 
пігментом при виробництві мінеральних фарб та емалей. 
♦ FeCl3·6H2O – коагулянт при очищенні води, протрави при 
фарбуванні тканин. 
♦ FeSO4·7H2O – боротьба з шкідниками і хворобами 
сільськогосподарських рослин, як електроліт в гальванотехніці, 
протианемічний та кровоспинний засіб, для виготовлення чорнил. 
 
3.6.7. Якісні реакції на катіони Fe2+ і Fe3+ 
 
Наявність у розчині йонів Fe2+ і Fe3+ можна виявити за 
допомогою якісних реакцій. 
Якісна реакція на катіон Fe2+ ґрунтується на дії комплексної 
сполуки K3[Fe(CN)6], яка називається червоною кров’яною 
сіллю. При цьому утворюється темно-синій осад – турнбульєва 
синь:  
3FeSO4 + 2K3[Fe(CN)6] = Fe3[Fe(CN)6]2↓ + 3K2SO4; 
              турнбульєва синь 
3Fe2+ + 2[Fe(CN)6]3- = Fe3[Fe(CN)6]2↓ 
Для виявлення катіонів Fe3+ використовують іншу 
комплексну сполуку – жовту кров’яну сіль. K4[Fe(CN)6]. При 
взаємодії цієї сполуки з катіонами Fe3+ утворюється темно-синій 
осад – берлінська блакить:  
4FeCl3 + 3K4[Fe(CN)6]3 = Fe4[Fe(CN)6]3↓ + 12KCl; 
4Fe3+ + 3[Fe(CN)6]34- = Fe4[Fe(CN)6]3↓. 
      берлінська блакить 
Виявити катіони Fe3+ можна також реакцією їх взаємодії з 
безбарвним розчином калій тіоціанату KNCS або амоній тіоціанату 
NH4NCS. При дії на розчин солі  Fe3+ утворюється сполука криваво-
червоного кольору – ферум (III) тіоціанату Fe(NCS)3: 
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FeCl3 + 3KNCS = Fe(NCS)3↓ + KCl; 
Fe3+ + 3NCS- = Fe(NCS)3↓. 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Які руди, що мітять Ферум є найпоширенішими? Назвіть їх формули 
і родовища на Україні. 
2. Накресліть схему розподілу електронів атома Феруму на 
енергетичних рівнях і підрівнях. 
3. Дайте характеристику фізичним властивостям заліза. 
4. У яких кислотах і за яких умов залізо пасивує? 
5. Напишіть рівняння реакцій взаємодії заліза з водою при звичайній 
температурі та при нагріванні до 700-900°С. В обох випадках розставте 
коефіцієнти методом електронного балансу. 
6. Допишіть схеми реакцій і складіть хімічні рівняння (до завдання б – 
йонно-молекулярне рівняння): 
а) Fe + HBr → б) Fe(OH)3 + H2SO4 → 
FeO + SO3 →   Fe + Cu(NO3)2→ 
FeCl3 + NH3·H2O → FeCl2 + Na3PO4 → 
                  tºC 
Fe(OH)3 → 
               tºC 
Fe(OH)2 → 
7. Напишіть рівняння, з допомого яких можна здійснити такі 
перетворення: 
FeCl2 → Fe → FeCl3 → Fe(OH)3 → Fe2O3 → NaFeO2 → Fe(NO3)2. 
8. Дано розчин нітратів Феруму (II), Купруму (II), Феруму (III), Нікелю 
(II), Алюмінію та Магнію. Як розрізнити їх, використовуючи тільки один 
реактив? 
9. Розчин солі А блідо-зеленого кольору у відкритому посуді через 
деякий час набув бурого забарвлення. Після додавання амоній тіоціанату 
NH4NCS до цього розчину, він набув кривавого забарвлення. Назвіть сіль А, якщо відомо, що при додаванні до неї розчину солі Барію випав осад 
білого кольору. Напишіть рівняння усіх згаданих хімічних реакцій. 
10. Обчисліть масову частку безводної солі у кристалогідраті                
FeSO4 · 7H2O та визначте масу ферум (II) сульфату, що міститься у 2 моль кристалогідрату. 
11. Скільки мілілітрів розчину натрій гідроксиду, що містить 0,02 г 
NaOH в 1 мл, необхідно, щоб перевести 1,25 г ферум (III) хлориду FeCl3 у ферум (III) гідроксид Fe(OH)3? 
 
Тестові завдання 
 
1. У чистому вигляді мінерал містить 69,9% Феруму 30,1%  Оксигену. 
Його назва: 
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а) гематит;   б) лимоніт;   в) сидерит;   г) магнетит. 
2. Серед запропонованих способів добування заліза з руд неможливо 
добути: 
а) відновлення воднем; 
б) відновленням за участі C, CO; 
в) реакцією нейтралізації; 
г) алюмотермією. 
3. При розчиненні в розбавленій сульфатній кислоті 70 г заліза можна 
отримати залізного купоросу: 
а) 27,9 г;   б) 29,7 г;   в) 79,2 г;   г) 92,7 г. 
4. При взаємодії двовалентного металу масою 0,25 г з сульфатною 
кислотою виділився водень об’ємом 0,1 л (н.у.). Цим металом був: 
а) Цинк;   б) Кальцій;   в) Ферум;   г) Купрум. 
 
3.7. ДОБУВАННЯ ЗАЛІЗА І ЙОГО СПЛАВІВ 
 
3.7.1. Доменне виробництво чавуну 
 
 У лабораторних умовах залізо можна одержати, відновлюючи 
його оксиди або гідроксиди воднем за високих температур: 
FeO + H2 = Fe + H2O; 
Fe2O3 + 3H2 = 2Fe + 3H2O; 
2Fe(OH)3 + 3H2 = 2Fe + 6H2O. 
 У промисловості залізо добувають відновленням залізних руд 
вугіллям та карбон (II) оксидом CO у доменних печах. При цьому 
отримують сплав Феруму Fe з Карбоном C (1,7-4,3%), Силіцієм Sі 
(1,5%), Манганом Mn (1,5%) та деякими кількостями Фосфору P та 
Сульфуру S.  
 Доменна піч – складна споруда об’ємом 5000 м3 та висотою до 
80 м, зсередини викладена вогнетривкою цеглою, а ззовні – міцним 
сталевим кожухом.  
Верхній отвір домни називають колошником, верхню частину – 
шахтою, її найширшу частину – розпаром, а нижню частину – 
горном. 
У горні шарами накопичується рідкий чавун і шлак, які 
періодично видаляються крізь отвори: крізь верхній – шлак, крізь 
нижній – чавун. У верхній частині горна є отвір для вдування 
повітря.  
Через колошник доменну піч завантажують пошарово: рудою, 
що містить залізо, коксом та флюсами. Суміш заданих сировинних 
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Рис. 51. Доменне виробництво
матеріалів називають шихтою. При цьому кокс служить не тільки 
джерелом теплоти, а використовується для добування відновника 
карбон (II) оксиду CO. Роль флюсів – перетворення пустої 
породи, що міститься у руді, на легкоплавкі шлаки. 
Горіння і необхідну температуру підтримують вдуванням 
гарячого повітря. Якщо повітря, що вдувають, збагачене киснем, то 
продуктивність печі зростає на 1/3.  
Нагрівання здійснюється у повітронагрівниках. Це високі башти, 
викладені з вогнетривкої цегли, куди потрапляють гарячі гази, що 
виходять з доменної печі. 
Вони віддають свою теплоту цеглі. Карбон (II) оксид CO, 
згоряючи у споруді, також підвищує її температуру. Потім 
Рис. 50. Загальний вигляд та схема доменної печі
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доменний газ спрямовують в інший повітронагрівник, а крізь 
перший продувають повітря, що подається у доменну піч. У 
розпеченому повітронагрівнику повітря нагрівається до 600-800°С. 
Це дає змогу економити паливо, яке витрачалося б на його 
нагрівання. 
Доменний процес можна поділити на декілька основних стадій 
хімічних перетворень: 
а) У верхній частині горна, куди надходить нагріте повітря, 
згоряє кокс: 
C + O2 = 2CO2↑. 
б) Карбон (IV) оксид, піднімаючись у вищий шар, взаємодіє з 
надлишком коксу: 
CO2 + C = 2CO↑. 
в) За температури 450-500°С 
карбон (II) оксид частково відновлює 
ферум (III) оксид Fe2O3 до Fe3O4: 
3Fe2O3 + CO = 2Fe3O4(Fe2O3·FeO) +             
+ CO2↑ 
г)  При збільшенні температури 
до 600°С Fe3O4 відновлюється до 
ферум (II) оксиду FeO:  
    Fe3O4 + CO = 3FeO + CO2↑  
д) У межах 700°С ферум (II) 
оксид відновлюється до вільного 
заліза: 
FeO + CO = Fe + CO2↑. 
е) Відновлене залізо поступово 
опускається вниз і у зоні високих 
температур, взаємодіючи з 
розжареним коксом і карбон (II) 
оксидом CO, утворює карбід феруму 
(цементит): 
3Fe + C = Fe3C; 
3Fe + 2CO = Fe3C + CO2↑. 
При температурі 1100°С частково відновлюється кремній, 
марганець, фосфор, що містяться у руді у вигляді домішок. 
Особливе призначення у доменному процесі мають флюси – 
спеціальні домішки, які взаємодіють з пустою породою з 
Рис. 52. Хімізм доменного 
процесу 
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утворенням легкоплавких шлаків. Пуста порода у руді складається, 
в основному, з кремнезему та інших оксидів. Для їх видалення 
використовують крейду або вапняк. При високій температурі 
вапняк розкладається за відомою вам схемою: 
                    tºC 
CaCO3 → CaO + CO2↑. 
Кальцій оксид взаємодіє з речовинами пустої породи, 
утворюючи силікати і алюмосилікати – головну хімічну складову 
шлаків: 
CaO + SiO = CaSiO3. 
Крім того, у шлак переходять сполуки Фосфору і Сульфуру, 
завдяки чому чавун частково звільняється від шкідливих домішок. 
Раніше шлак був відходом, а нині його використовують для 
виробництва  щебеню, гравію, шлакобетону, та інших будівельних 
матеріалів. 
Доменна піч – апарат безперервної дії. У піч додають нові порції 
шихти по мірі їх використання. У сучасній доменній печі за 1 рік 
можна виплавити до 1 млн. тон чавуну. Ведення технологічного 
процесу у них повністю автоматизоване. 
Розрізняють 2 види чавуну: сірий і білий. 
Сірий чавун застосовують для лиття виробів. Його ще називають 
ливарним. Із ливарного чавуну виготовляють станини машин, 
махові колеса, плитки, грати, художні вироби. 
Білий чавун містить Карбон у вигляді цементу Fe3C. Його 
називають переробним, бо у подальшому його переробляють на 
сталь. 
 
3.7.2. Оптимізація доменного процесу 
 
Продуктивність доменної печі залежить не тільки від її розмірів, 
але й від швидкості перебігу хімічних процесів (див. 1.7.2.). 
Швидкість хімічних реакцій збільшується за підвищення 
концентрації реагуючих речовин. З цією метою залізну руду 
збагачують (попередньо частково видаляють пусту породу), а до 
нагрітого повітря, яке подають у доменну піч, додають кисень.  
Концентрацію реагуючих речовин збільшують також  введенням 
у доменну піч природного газу, головна складова якого – метан. 
При згорянні метану утворюється карбон (IV) оксид  CO2 і вода: 
CH4 + 2O2 = CO2 + 2H2O. 
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 Продукті цієї реакції реагують з розжареним вугіллям: 
CO2 + C = 2CO; 
H2O + C = CO + H2. 
Як наслідок – збільшення концентрації карбон (II) оксиду CO і 
утворення додаткового відновника – водню. 
Швидкість хімічних реакцій залежить від площі стикання 
реагуючих речовин. Враховуючи це, великі шматки руди, коксу і 
флюсів подрібнюють, а дрібні – укрупнюють шляхом спікання. 
Швидкість хімічних реакцій залежить від температури. 
Повітря, яке вдувають у доменну піч,  попередньо нагрівають у 
регенераторах. Розжарені гази з нижньої частини доменної печі, 
рухаючись вверх, підігрівають до потрібної температури шихту, яка 
повільно опускається вниз (приклад протитечії). 
 
3.7.3. Хімізм виробництва сталі 
 
Сталь відрізняється від чавуну тим, що вміст Карбону C у металі 
знижують до 2%, Силіцію Si і Мангану Mn до десяти долей 
відсотка, а шкідливих домішок Сульфуру S і Фосфору P – не 
повинна перевищувати 0,05%. Присутність завищених кількостей 
Сульфуру викликає так звану червоноламкість – крихкість сталі 
при температурній обробці, а Фосфору – холодноламкість – 
крихкість, при звичайних температурах. 
Хімізм процесу виробництва сталі з чавуну полягає у видаленні 
зайвих сірки, фосфору, вуглецю, а також цементиту Fe3C і деяких 
інших складних речовин.  
Залізо, якого у чавуні найбільше, під час стикання з нагрітим 
киснем окиснюється: 
2Fe + O2 = 2FeO + Q. 
Ферум (II) оксид FeO окиснює більшість домішок:  
Для зниження шкідливих домішок до розплавленого чавуну 
додають негашене вапно CaO. Фосфор (V) оксид P2O5, вступаючи з 
вапном у взаємодію утворює томасівський шлак: 
P2O5 + 4CaO = Ca3(PO4)2·CaO. 
Томасівський шлак використовують як фосфорне добриво. 
Зменшення масової частки Сульфуру проходить за схемою: 
C + FeO = Fe + CO;          Mn + 2FeO = MnO2 + 2Fe;
Si + 2FeO = SiO2 + 2Fe;   2P + 5FeO = P2O5 + 5Fe.
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FeS + CaO = CaS + FeО. 
Після завершення згаданих реакцій у рідкому сплаві ще 
залишається певна кількість ферум (II) оксиду FeO. Для 
відновлення решти заліза вводять розкиснювачі: 
Mn + FeO = Fe + MnO. 
Усі продукти розкиснення, переходячи у шлак, піднімаються на 
поверхню гарячого розчину. 
У промисловості сталь добувають трьома способами: 
мартенівським, бессемерівським, електротермічним. 
 
3.7.4. Способи виробництва сталі 
 
 Мартенівський спосіб 
У горизонтальну металеву піч, викладену зсередини 
вогнетривкою цеглою, завантажують рідкий чавун, залізний брухт, 
руду і вапно, як флюс. Основним джерелом теплоти є природний 
газ, який у суміші з повітрям подають над завантаженою ванною. 
Повітря попередньо нагрівають і збагачують киснем. Температура у 
печі досягає 1700-1800°С. 
При цьому шихта переходить у розплавлений стан. 
 
Одночасно відбувається окиснення Карбону і інших домішок. 
Процес триває 6-8 год. Кисневе дуття дає змогу витрачати менше 
палива та отримувати більше сталі. Процес переробки чавуну на 
сталь мартенівським способом легко контролюється. Це дає змогу, 
при введенні відповідних добавок, добувати сталь різних марок. 
Рис. 53. Мартенівська піч (вигляд з боку) 
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Рис. 54. Конвертер для виробництва сталі: 
1 – механізм перекидного пристрою; 2 – корпус конверта; 3 – фурма;  
4 – майданчик для заливання чавуну 
 
 
Киснево-конвертерний спосіб 
 
 
 Бессемерівський спосіб 
Цей спосіб виробництва сталі найдавніший. Його розробив 
англійський учений Г. Бессемер у другій половині XIX ст. 
Процес переробки чавуну на сталь цим способом здійснюється у 
великих металевих посудинах грушовидної форми, викладених 
зсередини вогнетривкою цеглою – конвертерах. 
Крізь горловину у конвертер заливають розплавлений чавун, 
завантажують металобрухт, вапно загальною масою до 100 т. Через 
конвертер під тиском продувають повітря, збагачене киснем або 
чистий кисень. При цьому відбувається окиснення домішок. 
Посудина може обертатись. При цьому спочатку зливають шлак, 
а після цього – готову сталь. 
Недоліком бесемерівського способу виробництва сталі є 
Чи відомо вам, що… 
… Мартенівський спосіб виробництва сталі існує понад 100 років. 
Цим способом виробляють близько 85% її світового виробництва. 
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порівняно високий залишковий вміст сірки і фосфору. 
 Виробництво сталі в електропечах. 
В електропечах досягають температури близько 2000°С і 
підтримують дуговим методом. 
Цим способом виплавляють більшість спеціальних сталей з 
високими температурами плавлення і вмістом в них молібдену, 
вольфраму і ін. металів. 
Крім того, спорудження електропечі значно дешевше, ніж 
мартенівської. 
Щоб надати сталі певних 
властивостей, до неї добавляють 
хром, нікель, ванадій і ін. Ці 
елементи називають легуючими. 
Сталі, що містять легуючі 
елементи, називають легованими. 
Леговані сталі, які мають різний 
хімічний склад, можуть мати 
підвищені міцність, корозійну 
стійкість (нержавіюча сталь), 
стійкість до зношування тощо. 
 
 
Завдання для самоконтролю 
 
1. Назвіть хімічний склад чавуну і опишіть сфери його застосування. 
2. Назвіть основні стадії хімічних перетворень, які відбуваються під час 
доменного процесу. 
3. Який хімічний склад шихти? Яку роль відіграють її компоненти у 
доменному процесі? 
4. Яка роль флюсів у доменному виробництві? Напишіть рівняння 
реакцій, що відбуваються за участю флюсів. 
5. Чим відрізняється сталь від чавуну за хімічним складом? 
6. Напишіть рівняння реакцій, які розкривають хімізм виробництва 
сталі з чавуну. 
7. У чому полягають принципові відмінності у виробництві сталі 
мартенівським, киснево-конвертерним і електрохімічним способами? 
8. У якій масі магнетиту Fe3O4, що містить 12% домішок, міститься 1 т заліза? 
9. Залізна руда містить 82% гематиту Fe2O3. Яку кількість чавуну, що містить 12% домішок, можна виплавити з 2 т залізної руди? 
Рис. 55. Добування сталі в 
електропечах 
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Тестові завдання 
 
1. У виробництві чавуну використовують наукові основи хімічних 
виробництв: 
а) комплексне використання сировини; 
б) циркуляційний процес; 
в) киплячий шар; 
г) безперервність процесу, кисневе дуття. 
2. Визначте у якому з варіантів рівнянь реакцій відбивають процес 
виробництва чавуну: 
а) Fe + 4HNO3(к.) = Fe(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O; 
    3CaO + P2O5 = Ca3(PO4)2. б) 3Fe2O3 + CO = 2Fe3O4 + CO2↑; 
             SiO2 + 2C = Si + 2CO. 
               tºC 
в) 2FeO + Si → 2Fe + SiO2; 
    FeO + Fe3C = 4Fe + CO↑. 
   г) Fe3O4 + CO = 3FeO + CO2↑; 
        FeO + 2HCl = FeCl2 + H2O. 
3. Молярна маса ферум (III) сульфату становить 562 г/моль. Його 
формула: 
а) Fe2(SO4)2 · 7H2O;   б) Fe2(SO4)3 · 8H2O;   в) Fe2(SO4)4 · 9H2O;   г) 
Fe2(SO4)3 · 10H2O. 
4. З взірця сталі масою 10 г при спалюванні у кисні утворилось 0,1 г 
вуглекислого газу CO2. Масова частка Карбону у сталі становить: а) 0,02;   б) 0,025%;   в) 0,03;   г) 0,05. 
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ВІДПОВІДІ ДО ЗАДАЧ 
РОЗДІЛ І. ПОВТОРЕННЯ КУРСУ ХІМІЇ ОСНОВНОЇ ШКАЛИ 
1.2.13 – 64,28г.;  1.2.14 – 3,87г.; 1.3.10 – Ва; 1.3.11 –  Si; 1.3.12 – 
Fe;  1.3.13 – 28,1;  1.4.14 – Al;  1.4.15 – V2O5;  1.5.22 – 629г.; 1.5.23 – 
40,8%; 1.6.8 – 13,8л.;  1.6.9 – 12,5%;  1.6.10 – 892г Н2О;  1.7.8 – 0,008 
моль/л/сек.;  1.7.9 – 1268 кДЖ; 1.8.6 – 35,7г; 1.8.7 – 8%; 1.8.8 – 
304,5мл HCl; 1.8.9 – 3,17м; 1.9.9 – 11.34%; 1.10.1 – 103,4г; 1.10.2 – 
2,23л; 1.10.3 – 4%; 1.10.4 – 42,8л; 1.10.5 – 8,8%. 
РОЗДІЛ ІІ. НЕМЕТАЛІЧНІ ЕЛЕМЕНТИ І ЇХ СПОЛУКИ 
2.1.14 – 9,34%; 2.1.15 – 849 кДж; 2.1.16 – 5,5м; 2.2 9 – 16,6г; 2.3.8 
– 212,8мл; 2.3.9 – 0,2; 2.4.9 – 15,4г; 2.4.10 - 69,8% N2, 30,2% Н2; 
2.5.11 – 34,2г; 2.5.12 – NH4Br; 2.6.1 – 95%; 2.6.2 – 30,8%; 2.6.3 – 
96,8%; 2.6.4 – 93,7%; 2.6.5 – 87,7%; 2.7.10 – 3,6г; 2.7.11 – 70%; 
2.7.12 – 66,6 CH4, 33,4 NH3; 2.8.10 – 38,44г; 2.8.11 – 202,6т; 2.9.9 – 
HNO3; 2.9.10 – 13,27г. 2.9.11 – 50г; 2.9.12 – 96,12г; 2.10.9 – 20,2%; 
2.10.10 – 19%; 2.11.8 – NaHCO3;  2.11.9 – 27,8 CaCO3,  47,4мл HCl; 
2.12.9 – Na2O·CaO·6SiO2; 2.12.10 – 89,6г SiO2, 1,19л KOH; 2.14.1 – 
24,25г ZnS, 4г S; 2.14.2 – 18,37л Н2; 2.14.3 – 10л HCl,  надлишок 3 л 
CO2; 2.14.4 – 142г Na2SO4; 2.14.5 – 1,26кг Na2SO3; 2.14.6 – 0,4 моль; 
2.14.7 – 0,85 моль NaНSO4, 0,15 моль Na2SO4;  2.14.8 – 26,4г 
(NH4)2HPO4; 2.14.9 – 57% N2,  43% H2; 2.14.10 – 14,6%; 2.14.11 – 
60% СаО, 40% СаСО3, 102,5мл HCl. 
РОЗДІЛ ІІІ. МЕТАЛІЧНІ ЕЛЕМЕНТИ І ЇХ СПОЛУКИ 
3.1.10 – Al; 3.1.11 – 70% Fe,  30% Al; 3.2.11 – Be; 3.2.12 – Cu3Zn2;  
3.2.13 – 48,8% Cu,  42,9% Fe,  8,3% Al;  3.2.14 – 1,04г; 3.3.12 – 
36,1%; 3.3.13 – 56,39мл; 3.4.9 – 65,8т; 3.4.10 – 70,6г; 3.4.11 – 131,6кг 
СаО, 52,64м3 СО2;  3.5.9 – 25%; 3.6.10 –  ѡ(Fe SO4) = 54.67%, 304г; 
3.7.8 – у 1,57 т; 3.7.9 – 1,2т. 
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СЛОВНИК ХІМІЧНИХ ТЕРМІНІВ 
Адсорбція - поглинання поверхнею твердих тіл інших газів чи 
рідин. 
Алотропія - явища існування хімічного елемента у вигляді 
кількох простих речовин, різних за будовою і властивостями. 
Атом - хімічно неподільна електронейтральна частинка 
речовини, що складається з позитивно зарядженого ядра та 
негативно заряджених електронів, що рухаються навколо ядра. 
Амфотерні оксиди - сполуки, які одночасно виявляють 
властивості основних та кислотних оксидів. 
Амфотерні гідроксиди - сполуки, які під час дисоціації 
утворюють як катіони H+ , так і аніони OH- . 
Атомна одиниця маси - (а.о.м.) умовна величина ( 12/1  частина 
маси атома ізотопу Карбону C126 ), яка використовується для 
вираження мас мікрочастинок. 
Атомна орбіталь - простір поблизу ядра, в якому практично 
перебуває електрон. 
Берлінська блакить - комплексна сполука синього кольору, яка 
утворюється при взаємодії солей Феруму (III) з гексаціанофератом 
(II) калію. Молекулярна формула Fe4 [Fe(CN)6]3. 
Валентність – властивість атомів хімічного елемента 
з’єднуватись з певною кількість атомів іншого елемента. 
Відносний вихід продукту – величина, яка визначається 
відношенням фактично отриманого продукту до максимально 
можливого, який вираховано за рівнянням хімічної реакції. 
Відновлення – процес приєднання електронів атомом хімічного 
елемента. 
Водневий зв’язок - зв’язок між позитивно зарядженими атомами 
Гідрогену однієї молекули та найбільш електронегативно 
зарядженими атомами (F,O,N) іншої молекули. 
Галуни – подвійні солі сульфатної  кислоти (KAl(SO4)2·12 H2O). 
Їх застосовують для фарбування тканин, дублення шкір, у медицині. 
Гібридизація орбіталей – зміна форми деяких орбіталей при 
переході атомів елементів у збуджений стан. 
Дейтерій – ізотоп Гідрогену з масовим числом 2 Ядро Дейтерію 
складається з 1 протона і 1 нейтрона. Позначається  символом Д. 
Його сполука із Оксигеном відома під назвою “важка вода“. 
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Довжина зв’язку – відстань між ядрами атомів, що входять до 
складу сполуки. 
Донорно-акцепторний зв’язок – різновидність ковалентного 
зв’язку, що утворюється за рахунок неподіленої електронної пари 
одного атома та вільної орбіталі іншого. 
Електронегативність – умовна величина, що характеризує 
здатність атома у молекулі притягувати електрони атомів інших 
елементів. 
Енергія зв’язку – енергія, необхідна для розриву хімічного 
зв’язку. Чим більшим є перекривання атомів орбіталей, тим 
більшою є енергія зв’язку і тим міцніший зв’язок. 
Ізотопи - різновид атомів хімічного елемента, які мають ядра з 
однаковою кількістю протонів, але  різною кількістю нейтронів. 
Інгібітори - речовини, які уповільнюють швидкість небажаних 
хімічних реакцій (корозії металів,старіння полімерів тощо). 
Карбіди – сполуки, утворені при взаємодії графіту з металами 
або оксидами (наприклад Fe3C, Al4C3). 
Кислі солі – солі, у молекулах яких окрім йонів металу є йони 
Гідрогену. 
Кристонічні гратки – просторове розміщення йонів, атомів 
молекул у певній послідовності. Розрізняють атомну, молекулярну, 
йонну та металеву гратки. 
Кристалогідрати – хімічні речовини, переважно солі, кислоти, 
основи, до складу яких входять молекули води (наприклад мідний 
купорос СuSО4·5H2O, гіпс CaSO4·2H2O). Вода при цьому має назву 
“кристалізаційної”. 
Масове число – загальна кількість протонів і нейтронів, які 
входять до складу ядра атома. 
Молярна концентрація – величина, яка показує скільки моль 
речовини міститься у одному літрі розчину: 
V
nC  . Одиниця  виміру 
– моль/л. 
Окиснення – процес віддачі електронів атомом хімічного 
елемента.  
Олеум – розчин сульфур (IV) оксиду SO3 у концентрованій 
сульфатній кислоті. 
Основні солі – солі, в молекулах яких, окрім кислотних залишків, 
є гідроксогрупи OH-, наприклад CaOHBr. 
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Пероксиди металів – сполуки елементів із киснем, у молекулах 
яких є зв'язок між двома атомами Оксигену –О-О-. Наприклад, 
натрій пероксид Na2O2. 
Принцип ле Шательє: Якщо  на систему, що перебуває у стані 
хімічної рівноваги, чинити якусь дію (змінити концентрацію, 
температуру, тиск), то рівновага зміститься у бік, який послаблює 
цю дію. 
Протекторний захист – метод електрохімічного захисту 
металевих конструкцій від корозії за рахунок різниці потенціалів 
протектора і металу. Якщо металева конструкція виготовлена з 
заліза, то протектором можливо використовувати магній, алюміній, 
цинк. 
Реакції окисно-відновні – реакції, які супроводжуються зміною 
ступеня окиснення атомів елементів, що входять до складу 
реагентів. 
Розчинність – максимальна концентрація речовини в 
насиченому розчині за даної температури і тиску. 
Турнбулева синь – комплексна сполука заліза темно-синього 
кольору Fe3[Fe(CN)6]2, яка утворюється при взаємодії солей           
феруму (ІІ) з гексаціанофератом (ІІІ) калію. 
Флюси – домішки, які додають при добуванні металів з метою 
утворення шлаків. 
Шлак – суміш силікатів і фосфатів, які утворюються під час 
виробництва чавуну і сталі. 
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Додаток 1 
Умовні позначення, назви та одиниці фізичних величин 
з - Вихід продукту (масова частка виходу) — 
Ar - Відносна атомна маса — 
Mr - Відносна молекулярна маса —
2H
D - Відносна густина за воднем — 
Dп - Відносна густина за повітрям — 
pH - Водневий показник — 
с - Густина г/см3, кг/л 
E - Електродний потенціал В 
X - Електронегативність еВ 
n - Кількість речовини моль, моль 
k - Константа швидкості реакцй — 
m - Маса кг, г, кг, г 
w - Масова частка — 
c - Молярна концентрація моль/л 
M - Молярна маса г/моль 
Vm - Молярний об’єм газу л/могь 
V - Об’єм л, м3 
NА - Стала Авогадро моль 
Е0 - Стандартний електродний потенціал В 
б - Ступінь дисоціації — 
T - Температура — 
t - Температура за шкалою Цельсія °С 
г - Температурний коефіціент швидкості 
     реакції 
— 
p - Тиск Па 
ф - Час с 
N - Число структурних одиниць — 
х - Швидкість реакцій моль/(л·с) 
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Додаток 2 
Назви хімічних елементів 
Назва елемента Назва елемента  
Символ  Рекомендо-
вана НКУ* 
Загально-
вживана 
раніше 
 
Символ Рекомендо-
вана НКУ* 
Загально-
вживана 
раніше 
Ag Арґентум  Срібло  Hg Меркурій  Ртуть  
As Арсен  Миш’як  Mn Манган  Марганець  
Au Аурум  Золото  N Нітроген  Азот  
Bi Вісмут  Вісмут  Ni Нікол  Нікель  
C Карбон  Вуглець  O Оксисен  Кисень  
Cl Хлор  Хлор  Pb Плюмбум  Свинець  
Cu Купрум  Мідь  S Сульфур  Сірка  
F Флуор  Фтор  Sb Стибій   Сурма 
Fe Ферум  Залізо  Si Силіцій  Кремній  
H Гідроген  Водень  Sn Станум  Олово  
 
Додаток 3 
Назви найважливіших кислот 
 
Борна (ортоборатна) кислота   H3BO3 
Бромідна кислота   HBr 
Дихроматна кислота     H2Cr2O7 
Йодидна кислота       HJ 
Карбонатна кислота     H2CO3 
Манганатна (VII) кислота     HMnO4 
Нітратна кислота      HNO3 
Нітритна кислота      HNO2 
Ортофосфатна кислота     H3PO4 
Силікатна кислота      H2SiO3 
Сульфатна кислота     H2SO4 
Сульфідна кислота     H2S 
Флуоридна (плавикова) кислота    HF   
Хлоратна (I) кислота     HClO 
Хлоратна (III) кислота     HClO2 
Хлоратна (V) кислота     HClO3 
Хлоратна (VII) кислота     HClO4 
Хлоридна кислота      HCl 
Хроматна кислота      H2CrO4 
Ціанідна кислота   HCN 
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Додаток 4 
Назви солей 
 
Аніон Назва аніона Приклад солі Назва солі 
F- Фторид CaF2 Фторид кальцію 
Cl- Хлорид AlCl3 Хлорид алюмжю 
Br- Бромід FeBr3 Бромід феруму (ІІІ) 
I- Іодид PbI2 Іодид плюмбуму (ІІ) 
S2- Сульфід Na2S Сульфід натрію 
CN- Ціанід KCN Ціанід калію 
NCS- Тюфанат KNCS Тіоціаніт калію 
SO32- Сульфіт Na2SO3 Сульфат натрію 
SO42- Сульфат CuSO4 Сульфат купруму (Н) 
NO2- Нітрит NaNO2 Нітрит натрію 
NO3- Нітрат Ba(NO3)2 Hiтpaт барію 
PO43- Ортофосфат Fe3(PO4)2 Ортофосфат феруму (ІІІ) 
CO32- Карбонат MgCO3 Карбонат магнію 
SiO32- Силікат K2SiO3 Силікат калію 
ClO- Хлорат (І) NaClO Хлорат (І) натрію 
ClO2- Хлорат (ІІІ) NaClO2 Хлорат (ІІІ) натрю 
ClO3- Хлорат(V) KClO3 Хлорат (V) калію 
ClO4- Хлорат(VII) NH4ClO4 Хлорат (VII) амонію 
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Додаток 5 
Відносні молекулярні маси неорганічних речовин 
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Додаток 6 
Якісні реакції на деякі йони 
 
Йон, який 
визнача- 
ється 
Реактив, 
який 
містить 
йон 
Результат реакції Суть реакції 
H Індикатори Зміна забарвлення 
індикаторів 
 
Ag+ Cl- Білий осад Ag+ + Cl- → AgCl↓ 
OH- Синій осад Cu2+ + 2OH- = Cu(OH)2 
S2- Чорний осад Cu2+ + S2- = CuS↓ 
Cu2+ 
 Забарвлення полум’я в 
синьо-зелений колір 
 
Fe2+ OH- Зелений осад, який з часом 
буріє 
Fe2+ + 2OH- → Fe(OH)2 
Fe3+ OH- Осад бурого кольору Fe3+ + 3OH- → Fe(OH)3 
OH- Білий осад, який при дії 
надлишку OH- розчиняється 
Zn2+ + 2OH- → Zn(OH)2 Zn2+ 
S2- Білий осад Zn2+ + S2- → Zn↓ 
Al3+ OH- Білий, желеподібний осад, 
який у надлишку OH- 
розчиняється 
Al3+ + 3OH- → Al(OH)3 
NH4+ OH- Запах амоніаку NH4+ + OH- → NH3↑ + H2O 
SO42- Білий осад Ba2+ + SO42- → BaSO4 Ba2+ 
 Забарвлення полум’я в 
жовто-зелений колір 
 
CO32- Білий осад Ca2+ + CO32- → CaCO3 Ca2+ 
 Забарвлення полум’я в 
цегляно-червоний колір 
 
Na+  Колір полум’я жовтий  
K+  Колір полум’я фіолетовий 
(крізь кобальтове скло) 
 
Ag+ Білий осад Cl- +  Ag+ → AgCl↓ Cl- 
H2SO4 (к) Виділення безбарвного газу з різким запахом (HCl) 
 
Ag+ Жовтий осад Ag+ + Br- → AgBr↓ Br- 
H2SO4 Виділення SO2, Br (бурий колір) 
 
Ag+ Жовтий осад Ag+ + I- → AgI↓ I- 
H2SO4 Виділення H2S і I2 
(фіолетовий колір) 
 
SO32- H+ Виділення SO2 – газ з різким запахом 
SO32- + 2H+ → SO2↑ + H2O 
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продовження додатка 6 
H2SO4 Виділення бурого газу NO2 MeNO3 + H2SO4 → 
HNO3 + MeSO4 
NO3- 
Cu2+  4HNO3 + Cu2+ → 
Cu(NO3)2 + NO2↑ + H2O 
SO42- Ba2+ Білий осад Ba2+ + SO42- → BaSO4↓ 
PO43- Ag+ Жовтий осад 3Ag+ + PO43- = Ag2PO4↓ 
OH- Індикатори Змінюють забарвлення  
індикаторів 
 
SiO32- H+ Загустіння розчину  
Pb2+ S2- Утворення чорного осаду Pb2+ + S2- → PbS↓ 
 
Додаток 7 
Ряд стандартних електродних потенціалів 
 
 
 
 
Електрод Електрод 
окисне
на 
відновле
на Е°, В 
окиснен
а 
відновлен
а E°, В
Li+ Li -3,05 Cd2+ Cd -0,40 
К+ К -2,93 Со2+ Co -0,28 
Ва2+ Ва -2,91 Ni2+ Ni -0,25 
Са2+ Са -2,87 Sn2+ Sn -0,14 
Na+ Na -2,71 Pb2+ Pb -0,13 
Mg2+ Mg -2,36 2Н+ H2 0 
Al3+ А1 -1,66 Cu2+ Cu 0,34 
Мn2+ Мn -1,18 Hg^+ 2Hg 0,79 
Zn2+ Zn -0,76 Ag+ Ag 0,80 
Сr3* Сr -0,74 Pt2+ Pt 1,20 
Fe2+ Fe -0,44 Au3+ Au 1,50 
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 Додаток 8 
Класифікація будівельних матеріалів 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
* адсорбенти – речовини, які своєю поверхнею поглинають гази, пару або 
рідини.  
Скловолокн
о о
Будматеріали 
Кераміка 
Порцеляна 
Фаянс 
Черепиця 
Труби 
Цегла 
Плитка 
облицювальн
а
Глиняний 
посуд  
Розчин 
Цемент 
Бетон 
Залізобетон 
Скло
Силікатне 
туго
Тугоплавке 
Кришталь 
Кварцове 
Армоване 
Склотекстоліт 
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